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Předmluva k prvému vydání 



Kniha tato vyplynula z mých výkladů chemie zemědělským in- 
ženýrům. Hleděl jsem v ní probrati pokud možno stručně nejdůle- 
žitější látku až do dnešní doby, přihlížeje také k technické stránce 
předmětu; rovněž část teoretickou probral jsem spíše povšechně, 
ale tak, aby čtenář nabyl i také v teoretické nauce náležitého názoru 
o zákonech, jimiž se látky minerálně řídí. 

Značné náklady tisku dnešní dobou znesnadňují vydání obšír- 
ného spisu. Kdo by se však chtěl v chemii důkladněji poučiti, 
tomu doporučuji obšírnou anorganickou chemii professora Emila 
Votočk a. 

Při zpracování látky přidržel jsem se zvláště z praktických 
důvodů celkem staršího rozdělení v nekovy a kovy, nehledě přesně 
k rozdělení elementů dle přirozené soustavy. 

V anorganické chemii bývají uváděny základy spektrálné ana- 
lysy, elektrolysy a fotografické chemie; v tomto směru poukazuji 
na své spisy: Rukověť analytické chemie látek minerálních díl /.. 
kvalitativní rozbor spektrální, kvantitativní rozbor elektrolytický' 
a Rukověť praktické fotografie. 

Při spisování tohoto díla podporoval mne velmi horlivě a obě- 
tavě můj spolupracovník pan docent Dr. Josef K n op; také nákresy 
obrazců jsou jeho prací, začež mu tímto vzdávám nejsrdečnější díky. 

Při největší bedlivosti zůstaly v sazbě omyly a nynějšími 
poměry zaviněné tiskové chyby, jejichž opravy nalezne čtenář na 
konci spisu ; drobné chyby v tisku opraví si čtenář laskavě sám. 

V P r a z e, v červnu 1919. 



Spisovatel. 



Předmluva k druhému vydání 



Druhé vydání této učebnice jsem značněji rozšířil a úplně pře- 
pracoval, aby vyhověla všem, kdo hledají základní poučení v anorga- 
nické chemii. 

Při rozvrhu této učebnice přidržel jsem se jistou měrou přiro- 
zené soustavy prvků ; z praktických důvodů ponechal jsem však roz- 
dělení prvků v nekovy a kovy a tyto rozdělil jsem opět v kovy 
lehké a těžké, ale tak, že o prvcích, tvořících v přirozené soustavě 
skupiny podobných vlastností, bylo pojednáno souborně. 

Část teoretickou probral jsem, pokud jí bylo třeba, k náležitému 
porozumění chemických úkazů; hledě k omezenému rozsahu knihy, 
mohl jsem jen stručně vysvětliti nynější názory o složení a podstatě 
hmoty. K důkladnějšímu poučení nutno studovati odbornou literaturu. 

V učebnicích anorganické chemie probírají se obvykle základy 
spektrálného rozboru, ale tak, že z toho čtenář nenabude jasného 
názoru o tomto tak důležitém odboru fysikální chemie; takový ne- 
úplný výklad nemá valné ceny. Poněvadž v této učebnici nelze obšír- 
něji spektrálný rozbor vykládati, poukazuji na svou »Rukověf ana- 
lytické chemie látek minerálných« a obšírnější spis »Kvalitativný 
rozbor spektrálný látek minerálných i organických. 

Pan professor Fr. Wald napsal k mé žádosti do této učebnice 
stručný článek o své lučební teorii, začež mu vzdávám tímto vřelé 
díky. 

V Praze, v dubnu 1921. 
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DĚJINNÝ VÝVOJ CHEMIE. 

V dějinách chemie rozeznáváme tato období: 

1. chemii starověkou; 

2. období alcliemie; 

3. období chemie lékařské či iatrochemie; 

4. období chemie ílogistonové; 

5. moderní chemii, počínaje dobou Lavoisierovou. 

Již v chemii starověké byla dělena teoretická nauka od prak- 
tického vy užitkování chemie. Kdežto chemická teorie splývala ve 
svých počátcích s naukami filosofů, zvláště řeckých, praktická 
chemie uplatňovala se při zdokonalování činnosti průmyslové. 

V teorii chemické ovládán byl starověk naukou o elementech 
jakožto základních látkách, z nichž všechny věci se skládají; pře- 
měna různých látek v jiné způsobena jest změnou poměru elementů 
v látkách těch. Řecký filosof Empedokles (440 př. Kr.) rozeznává 
4 elementy: vzduch, vodu, zemi, oheň. Učení jeho rozvinul Aristo- 
teles Stagirský (384 — 322 př. Kr.) a jeho žáci. Nauka Aristotelova 
byla pak po staletí základem bádání přírodozpytných. 

Z dalších filosofů řeckých, obírajících se hojněji přírodozpy- 
tem, dlužno uvésti Anaxagora, Demokrita, Platona, Dioskorida a žá- 
ka Platonova Theofrasta, jenž ve svém spisu o kamenech zmiňuje 
se po prvé o kamenném uhlí. 

Z pozdějších přírodozpytců je nejznámější římský Plinius 
svými knihami přírodopisu (libri naturalis historiae), v nichž obsažen 
iest soubo r tehdejších vědomostí o přírodě. 

Pokud se týče praktického využitkování chemie, stáli ze sta- 
rověkých národů zvláště Egypťané a Foiničané na dosti vysokém 
stupni, znali výrobu skla, jeho barvení i keramiku vůbec, výrobu 
kovů a barvení látek. 

V starověku bylo známo sedm kovů: zlato, přivážené Foini- 
čany z Ophiru (patrně Indie či Arábie), stříbro, dobývané ve Španěl- 
sku, měd z ostrova Cypru (cuprum), železo, jehož zpracováním 
v ocel (tvrzením) zabývali se již v nejstarších dobách Egypťané, 
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cín, přivážený z ostrovů britských, olfívo, o němž zmiňují se knihy 
starého zákona. Též rtuť byla v starověku známa: Plinius se o ní 
zmiňuje, jakož i o almagamech rtuti. 

Z ostatních chemických látek znali staří: z kyselin pouze ky- 
selinu octovou v octu; z alkalických látek sodu a potaš; ze solí sůl 
kuchyňskou, skalici modrou, kamenec. Jako barevných pigmentů 
užíváno běloby olověné, minia, cinobru, realgaru, auripigmentu, sir- 
níku olovnatého, z ústrojných látek zvláště indiga a purpuru. 

Známa byla též příprava mýdla a lisování olejů (olivový, 
mandlový, ricinový). 

Období alchemické vyznačuje se snahou, zušlechťováním kovů 
dojiti od kovů obyčejných k nejvzácnějšímu: zlatu.)Této přeměny 
či transmutace bylo lze dle alchimistů dosáhnouti nalezením kamene 
mudrců (lapis philosophorum), jenž přimíšen k roztopenému kovu 
zušlechtí jej v zlato. 

Vznik alchemie 1 ) pochodí z Egypta, kde zvláště škola alexan- 
drijská (4—6. stol. po Kr.) vynikala nad jiné; po vpádu Arabů 
v 7. stol. do Egypta, pokračovali tito v naukách alchemických (AI 
Geber v 9. stol.), jež ze Španělska z maurských škol rozšířily se 
znenáhla po .veškeré Evropě. 

Nejznámější středověcí alchemisté jsou: Albertus Magnus, Ro- 
ger Bačo, Amaldus Villanovanus, Raymundus Lulliis, Basilius Valen- 

tinus. 

Třeba alchemie nevedla úplně k praktickým výsledkům, nezů- 
stala přece bez vlivu na vývoj vědomostí chemických; nalezeny 
nové prvky (arsen, antimon, vizmut, zinek), kyseliny (solná, dusičná, 
sírová), celá řada různých solí, líh, eter; dále vypracovány labora- 
torní pochody jako filtrace, sublimace, destilace; tím chemii tehdejší 
doby dán více experimentální ráz vůči filosofickým spekulacím 
starší doby. 

Objevením Ameriky a renaissancí vyvolaný přechod středo- 
věku do novověku vtis kl svůj ráz i snažení chemickému; toto nabývá 
rázu více vědeckého a staví se do služby lékařství jako věda pomoc- 
ná. Dle názorů tehdejších fysiologický pochod životní byl pokládán 
za pochod chemický, i bylo úkolem chemie pomahati lékařství v boji 
proti nemocem, vznikajícím porušením tohoto chemického pochodu. 

Nejslavnější lékaři chemikové tohoto období jsou: Paracelsus 
(1493—1541), van Helmont (1577—1644), de la Boé Sylvius (1614 — 
1672). 

Vedle těchto vynikají snažením průmyslovým Jiří Agricoia 
(16. stol.) v hutnictví, Bernard Palissy (16. stol.) v keramice, Jan 
R. Glauber (17. stol.) v různých hospodářských oborech. 

Počátkem století 18. počala se chemie vybavovati z područí 
vědy lékařské a nabývala čím dále tím více povahy samostatné vědy; 

*) Název alchemie t. j. egyptské umění, vznikl od slova chemi, což 
značí černý (tak totiž jmenovali Koptové Egypt), al předponu. 
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ta okolnost přispěla znamenitou měrou k jejímu rozmachu, neboť 
pokud byla chemie pouze podporou věd jiných, byl vývoj její jedno- 
stranně určován těmito vědami. 

V tomto novém období chemie, od počátku 18. stol. do r. 1775, 
kdy francouzský chemik Lavoisier provedl klassické práce o kyslíku, 
byla vůdčí myšlenkou chemického bádání snaha, vysvětliti podstatu 
hoření; obecně tehdy uznaným názorem byla chemikem Stahlem 
vyslovena domněnka, že hoření látek způsobeno jest všem těmto 
látkám společnou součástí, t. zv. flogistonern; čím hořlavější nějaká 
hmota, tím bohatší jest flogistonern. I není hoření nic jiného, než 
vylučování se flogistonu z látek hořících. 2e teorie flogistonová, 
která vyslovuje pravý opak názorů dnes platných, téměř plné století 
ovládala směr MdánLchemických, bylo umožněno tím, že až do té 
doby vyšetřování chemická byla prováděna pouze po stránce kva- 
litativně; zavedením kvantitativného postupu do chemického bádání 
Lavoisierem padla i theorie flogistonová. 

Ačkoliv období flogistonové teorie trvalo sotva jedno století, 
bylo bohato vynikajícími chemiky, mezi nimi přední místo zaujímají 
mužové jako Boyle, známý pracemi v oboru plynů, Cavendish, ob- 
jevitel vodíku, Priestley, objevitel kyslíku, Stáhl, vlastní zakladatel 
teorie flogistonové, Scheele, lékárník v Kopingu ve Svédsku, obje- 
vitel chloru, manganu, barytu a řady nejrůznějších sloučenin anor- 
ganických, Marggraf atd. 

Do konce období flogistonového spadají počátky velkého che- 
mického průmyslu; tím počíná se oddělovati od čisté chemie chemie 
použitá či technická. Výroba kyseliny dusičné a sírové, sody na 
veliko, pokroky v metalurgii, v keramice, (objevení výroby porcu- 
lánu), v barvířství, příprava organických preparátů atd., činí nutným 
odlišování různých odvětví chemického průmyslu, což mělo velmi 
příznivé účinky na zdokonalení a rychlý vývoj technické praxe; 
spolu uvedlo v život nové obory (počátek praktické analytické 
chemie či analysy). 

Znamenitým francouzským chemikem Lavoisierem (nar. r. 1743, 
guillotinován 1794) počíná se období kvantitativného sledování po- 
chodů chemických, čímž teprve umožněn neobyčejný rozmach che- 
mie XIX. a XX. století. Svými teoriemi o hoření, doloženými přes- 
nými vážkovými pokusy o pochodech při hoření probíhajících, kde 
správně vystiženo bylo hoření jako slučování se látek s kyslíkem, 
zvrátil nadobro Lavoisier teorii flogistonovou i možno říci, že dnešní 
naše názory chemické kotví v základech vybudovaných Lavoisierem. 

Století XIX. jest obdobím neobyčejného rozvoje vědy chemi- 
cké. R. 1828 synthesou močoviny počíná se období úsilovného pě- 
stění organické chemie, vedoucí k vytvoření nových průmyslů. 
Vyrůstající vědecký materiál činil nutným specialisaci a vznikly 
nové chemické obory, jako na př. chemie fysikální. 

Z nejvýznačnějších chemiků XIX. století buďtež jmenováni: 
český: Šafařík; švédský: Berzelius; francouzští: Berthelot, Proust; 
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Gay Lussac, Dumas, Laurent; angličtí: Davy, Rose atd.; ruský: 
Mendělejev; němečtí: Liebig, Kekule, Wóhler, V. Meyer, Bunsen atd. 

V době XX. století nálezem Roentgenových paprsků, radia, 
studiem látek, t. zv. radioaktivních a naukou o elektronech a zářící 
emanaci, ocitáme se na prahu zcela nových názorů chemických. 

Jsou to zvláště práce slavných fysiků a chemiků Thomsona, 
Nicholsona, Fajanse, Rutherforda, Soddyho, Ilavkinse a mnoha ji- 
ných badatelů, které zvracují naše dosavadní názory a učeni o hmo- 
tě, molekulách, atomech a původu prvků. 

Taktéž, prokázána byla dříve tušená možnost transmutace ele- 
mentů, neboť Ramsay a Soddy zjistili r. 1903, že radioaktivní a-pa- 
prsky mění se v helium a dále bylo zjištěno, že radioaktivní ele- 
menty, zvláště uran, mění se v olovo. 

Nejdůležitější jest nález Rutherfordův, totiž ro zpoltě ní atomu 
dusíku; tímto nálezem a nejnovějším probádáním spekter několika 
prvků byla potvrzena theorie Bohr-Rutherfordova, o čemž pro- 
mluvím ve stati »Nynější názory o podstatě hmoty«. 

Nynější století rozřeší zajisté mnohé sporné otázky a osvětlí 
dosud utajené záhady novými vynálezy. 

POJEM A ROZDĚLENÍ CHEMIE. 

Chemie je součástí přírodních věd; popisuje látky, nacházející 
se v přírodě, změny, kterým látky podléhají a pátrá po zákonech, 
jimiž se tyto změny řídí. 

Rozeznáváme chemii všeobecnou či teoretickou a chemii pou- 
žitou či technickou. 

Chemie teoretická pátrá po zákonech, jimiž se chemické změny 
řídí a dělíme ji v chemii analytickou, fysikální, fysiologickou atd. 

Chemie technická využitkuje poznatky chemie teoretické pro 
všeobecnou potřebu a rozdělujeme ji dle odvětví průmyslového 
v che mii lučebnin . v chemii hutnickou, chemii barvířskou, v elektro- 
chemii, v chemii potravin, chemii lékařskou, chemii zemědělských 
výrobků atd. 

Rozdělení v anorganickou či minerálnou a ústrojnou či orga- 
nickou chemii vzniklo dějinným vývojem chemie. 

Chemie anorganická zabývá se zvláště látkami minerálními, 
chemie organická obírá se látkami, vzniklými životním processem 
v rostlinách a zvířatech, nebo dále uměle zpracovanými. 

PODSTATA HMOTNÉ ZMĚNY LÁTEK. 

Změny, jež na látkách pozorujeme, mohou býti bud povahy 
fysikálné nebo chemické. Fysikální zjevy jsou na př. rozpouštění 
soli ve vodě, mrznutí vody, tání ledu. změna vody v páry, roztaho- 
vání kovové _tý££_teplem, vznik elektřiny třením síry atd. Hmota 
se při těchto zjevech nemění, nýbrž pouze její stav, tedy na př. 
železo zmagnetované zůstává železem. 
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Zjevy chemické jsou však jiného rázu. Vhodíme-li kovový so- 
dík na vodu, vyvíjí se plyn, t. zv. vodík, který má zcela jiné vlast- 
nosti než vzduch, na př. zapálením hoří; sodík znenáhla mizí ve 
vodě, která pak chutná Jouhovitě a způsobuje změnu barvy někte- 
rých barevných látek, na př. barví červený roztok lakmusu modře. 

Železo na vlhkém vzduchu ztrácí lesk a pokrývá se hnědým 
povlakem, t . zv. rzí: p álené vápno na vlhkém vzduchu se rozpadá. 
Vážením shledáme, "ze látkám těm na váze přibylo. 

Smísíme-li železné piliny se sirou, lze z této směsi magnetem 
opět vytáhnouti železo, síru lze vyloužiti sírouhlíkem. 

Zahřejeme-li železo a síru, smísené v určitém poměru, roz- 
žhaví se, železo se sloučí se sírou a vznikne nová látka, sirník že- 
4*4 leznatý, který má zcela jiné vlastnosti nežli síra nebo železo a 
v tomto sirníku již obyčejným způsobem ani síry ani železa nepo- 
známe; hmota se podstatně změnila ve svých vlastnostech. 

Hoření dřeva a uhlí, změny v zemské k ůře, ž ivotní proces lidí, 
zvířat a rostlin, to vše jsou zjevy chemické. 

Chemie zabývá se tudíž zjevy, které vznikají ze vzájemného 
působení dvou i více látek 11 a sebe; při tom vlastnosti látek na sebe 
působících mizí a vzniknou nové látky jiné povahy. Takové změny 
nazýváme změnami chemickými či reakcemi chemickými. 

Přesného měřítka rozlišování pochodů fysikálných a chemic- 
kých není. Rozpouštění látek považujeme za zjev fysikálný, ač na 
př. bílý bezvodý síran měďna tv rozpouští se ve vodě v roztok mo- 
drý a odpařením rožtolcu neobdržíme již bílý bezvodý, nýbrž modrý 
síran mědnatý, obsahující krystallovou vodu. 

Rozdělení zjevů na fysikálné a chemické má tudíž pouze vý- 
znam praktický. 

ZÁKLADNÍ ZÁKONY CHEMICKÝCH PROMĚN. 

t 

Při fysikálnich zjevech zůstává váha pozorované látky vždy 
táž. Jinak jest tomu při chemických reakcích. 

Zahřejeme-li hořčík, bílý, lehký kov, v plameni do žáru, shoří 
s kyslíkem vzduchu a změní se v kyprou bílou hmotu, kterou nazý- 
váme pálenou magnesií. 

Zahřejeme-li k ysličník rt u fnaťy . červený, těžký prášek, silně 
ve zkoumavce, mizí znenáhla a na chladnějších místech usazují se 
kapky rtuti. Ze zkoumavky uchází plyn, kyslík, který poznáme dle 
toho, že žhavá tříska ponořena do zkoumavky se vzejme a hoří. 

V prvém případě přibral hořčík ze vzduchu kyslík a nově 
vzniklé látce na váze přibylo, v druhém případě látka pozbyla 
kyslíku a původní látka váží více. 

Rozeznáváme tudíž při nejjednodušších reakcích dva druhy 
zjevů: 

1. ze dvou látek tvoří se jedna nová látka, to jest pochod sklad- 
ný (synthetický proces) ; 
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2. z jedné látky tvoří se dvě nové látky, to jest pochod roz- 
kladný (analytický proces). 

Vznik magnesie z hořčíku a kyslíku jest tudíž proces skladný 
či synthetický, vznik rtuti a kyslíku z kysličníku rťufnatého jest 
proces rozkladný či analytický. 

Kdežto synthetickým pochodem dospějeme k látkám složitěj- 
ším, analytickým pochodem získáme látky jednodušší. 

Síran měďnatý lze rozložití v kysličník měďnatý a kysličník 
sírový, kysličník měďnatý v měď a kyslík, kysličník sírový v síru 
a kyslík. 

Dále však tento rozklad nejde, obdržíme látky, které se již 
rozložití nedají, t. j., které jsme dosud rozložití nedovedli a které 
se jedna v druhou přeměniti nedají. Tyto látky, jichž počet jest 
omezený, nazýváme látkami základními, prvky či elementy. — 
Celkem známe 84 takových prvků; pravděpodobně jest jich více, 
neboť jednak bude lze některé prvky rozložití, jednak nebylo lze 
dosud veškeré látky na zemi dokonale prozkoumati. 

Ostatní chemické látky, které se ze základních látek vytvořily 
synthesou, nazýváme sloučeninami. 

Mají-li látky, tedy prvky i sloučeniny, připravené různými 
způsoby, tytéž vlastnosti a dávají-li měřením tytéž hodnoty, nazý- 
váme je chemickými jedinci či individuy. Tedy na př. ryzí stříbro, 
čistý chlorid sodný jsou chemická individua. 

Prvky liší se podstatně od chemických sloučenin tím, že je 
nelze dosud známými analytickými methodami dále rozložití. 

Různí badatelé navrhují však různé definice prvků, tak na př. 
Fajans navrhuje: »prvkem jest látka, jež nebyla v jednodušší sou- 
částky rozložena nižádným fysickým nebo chemickým prostředkem 
a v niž nebyla poznána směs jiných látek.« 

Spor o správnou definici prvků není dosud rozhodnut; teprve 
další studium hmoty přinese nám zajisté konečné rozřešení. 

Slučování se prvků jakož i rozklad látek neděje se libovolně, 
nýbrž v určitých váhových poměrech; poměr vah jednotlivých 
součástí v chemické sloučenině jest tudíž nezměnitelný. 

V jakém poměru se látky slučují, učí nás stechiometrie, 1 ) 
která vybudována byla na základě četných zkušeností a pokusů. 

Prvá základní věta stechiometrie zní: 

Slučují-li se tělesa v nová složitější tělesa, děje se to vždy 
v určitých poměrech jednotlivých součástí dle váhy. 

Zákon ten sluje zákonem stálých poměrů a platí pro pochody 
synthetické i analytické. Lze říci: 

Vznikne-li z nějaké látky chemickou reakcí nová látka, jest 
váha původní látky k váze vzniklé látky ve stálém nezměnitelném 
poměru. 

*) Stechiometrií (z řeckých slov »základy« a »měřiti«) rozumíme onu 
část chemie, která sleduje poměry, v jakých se prvky slučují dle váhy. 
Zákony, jimiž se slučování prvků řídí, nazýváme stechiometrickými zákony. 



Tím se liší chemické sloučeniny od sniěsí, v nichž jednotlivé 
součástky jsou obsaženy v libovolném poměru. 

Prvky chlor a vodík sloučí se za určitých okolností v látku, 
kterou nazýváme chlorovodíkem. Určíme-li poměr vah, ve kterém 
se oba prvky v této sloučenině nalézají, shledáme, že ve 100 dílech 
chlorovodíku nalézá se 2,76 dílů vodíku a 97,24 dílů chloru dle váhy, 
t. j. že na 1 díl vodíku připadá 35,46 dílů chloru dle váhy. 

Necháme-li tudíž působiti na 1 díl vodíku 35,46 dílů chloru, 
nastává úplné sloučení a vznikne 36,46 dílů chlorovodíku. Číslo 35,46 
nazýváme slučovacím číslem chloru. 

Působí-li oba prvky na sebe v jiném poměru než v poměru 
svých slučovacích vah, zbývá část jednoho nebo druhého nesloučena. 
Působí-li na př .2 díly vodíku na 35,46 dílů chloru, zbývá jeden díl 
vodíku nesloučen. 

Podobně jest tomu u ostatních prvků; na př. v rumělce, slou- 
čenině rtuti a síry, nacházíme vždy poměr 6,25 dílů rtuti na 1 díl síry 
dle váhy. 

Vodík a jod slučují se v poměru na 1 díl vodíku 126,9 dílů jodu 
v jodovodík; necháme-li na jodovodík působiti chlor, shledáme, že 
chlor vypudil jod a na místo 126,9 částí jodu vstoupí 35,46 částí 
chloru, které se s jednou částí vodíku sloučilo v^cl^ín^vo^k. 

Čísla 126,9 a 35,46 vyjadřují poměr vah, /Ve kterém se jod a 
chlor spojují s vodíkem; může tudíž 35,46 částí chloru vypuditi 
z jodoÝodíku 126,9 částí jodu. 

35,46 částí chloru a 126,9 částí jodu jsou však také váhová 
čísla, dle nichž se za jistých okolností jod může sloučiti s chlorem. 

Totéž platí o všech ostatních sloučeninách vůbec a v důsledku 
toho lze vyvoditi další pravidlo: 

Váhové poměry, dle nichž se základní látky ve sloučeninách 
vzájemně zastupuji jsou tytéž jako váhové poměry, dle nichž se 
základní látky slučují.' 

Známe-li tudíž poměr vah, ve kterém se jeden prvek spojuje 
s jiným, známe tím také váhové poměry, ve kterých se s ním ostatní 
prvky mohou spojití nebo zastupovati. 

Každý váhový poměr byl získán pokusy a lze jej psáti v tvaru 
rovnice, na př. 1 g vodíku + 8 g kyslíku = 9g vodní páry. 

Nejjednodušší výraz pro tyto váhové poměry obdržíme, vez- 
meme-li váhové množství jednoho prvku za jedničku a srovnáme-li 
s ním nejmenší váhové poměry ostatních prvků, které s tímto jedním 
váhovým dílem za základ vzaté jednotky se spojí. 

Čísla, která takto obdržíme, nazýváme slučovacími čísly či 
ekvivalenty, a to proto, že tato čísla udávají váhový poměr, ve kte- 
rém se prvky vzájemně slučují nebo se zastupují. 

Z analysy vody víme, že množství kyslíku ve vodě obsažené 
jest 7,94kráte větší než v ní obsažené množství vodíku. Bude tudíž 
číslo 7,94 slučovacím číslem kyslíku. 
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Dva prvky mohou se spojití za nestejných okolností ve více 
než v jednom váhovém poměru v různé sloučeniny. Přihlédneme- li 
však k těmto různým váhovým poměrům blíže, shledáme, že jsou 
to násobky nejmenších váhových poměrů. Tento zákon, který byl 
vysloven nejprve Daltonem r. 1803 a později Berzeliem, nazýváme 
zákonem poměrů množných. Lze jej objasniti na př. na sloučeninách 
dusíka s kyslíkem. 

Dusík dává s kyslíkem pět různých chemických sloučenin 
v následujících poměrech: 



14 g dusíku (N) s 8 g kyslíku (O) dává kysličník dusný N 2 0 



14 „ „ 


16 „ 


„ kysličník dusnatý N 0 




14 „ „ 


24 „ „ 


„ anhydrid kyseliny dusité 


Na 0; 


14 „ „ 


32 „ „ 


„ kysličník dusičitý N2O4 




14 „ „ 


40 „ „ 


„ anhydrid kyseliny dusičné 


NaO, 



Každá z těchto sloučenin má jiné vlastnosti, poněvadž obsahuje 
různé množství kyslíku a oba prvky stojí k sobě v jednoduchém 
poměru 1 : 2 : 3 : 4 : 5. Tak jako u dusíku a kyslíku jest tomu 
i u ostatních prvků. 



ATOMISTICKO-MOLEkULÁRNÁ TEORIE. 



Učení o atomistické podstatě hmoty pochází již ode dávna. 
V podstatě byly původně vysloveny dvě teorie. Dle Anaxagora 
jest materie nekonečně dělitelná a dílce homogenní látky jso.u tytéž 
jako celku, af myslíme dělitelnost jak dalece chceme. 

Naproti tomu učil Demokrit, že veškerá tělesa skládají se 
z velice malých částic konečné velikosti, které jsou od sebe od- 
děleny nepatrnými prázdnými prostorami. Tyto malé dále nedě- 
litelné částice nazval atomy a představoval si, že atomy jsou různé, 
mají určitou podobu a různé váhy. 

Tato teorie byla dále vybudována zvláště Avogadrem, vanť 
HofSem a Maxwellem. Od doby Avogadrovy rozeznáváme v látkách 
molekuly a atomy. 

Molekuly jsou nejmenší stejnorodé částice, které se ve smyslu 
fysikálném dále děliti nedají a dělíme-li je dále chemicky, rozpa- 
dají se v částice nestejnorodé. 1 ) 

Atomy dosud platily za nejmenší částice, kterých nelze ani ve 
fysikálném, ani v chemickém smyslu děliti, t. j., které neskytají již 
ani stejnorodých ani nestejnorodých částic; jak později poznáme, 
doznal názor tento v poslední době značné změny. 

x ) Má-li látka ve všech i nejmenších částech stejné vlastnosti, jest 
stejnorodá či homogenní na př. rtuf, voda, sklo. jeví-li se však látka v růz- 
ných místech nestejnou, zoveme ji různorodou či heterogenní na př. rula, 
směs železa a síry atd. Směs dvou neb více homogenních látek nazývá se 
soustavou látek: je-li smíchání dokonalé, že se jeví jako jednotná látka, 
nazýváme ji stejnorodou či homogenní soustavou látek na př. roztok chlo- 
ridu sodného ve vodě, jinak různorodou či heterogenní soustavou látek, na 
př. led ve vodě. 
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Poměrnou váhu jednoho atomu u porovnání s atomovou váhou 
vodíku nazýváme vuhou atomovou nebo číslem atomovým. 

Rozdíl mezi molekulami a atomy zakládá se na předpokladu 
dvojitého dělení: dělení fysikálného, při němž jednotlivé částice 
jsou mezi sebou stejné a stejnorodé a dělení chemického, při kterém 
jednotlivé dělitelné částice jsou mezi sebou nestejné. 

Rumělka jest sloučenina rtuti a síry. Molekula rumělky jest 
nezměrně malá částice, která se však vždy skládá z rtuti a síry. 

Jelikož však víme, že rumělka může se rozložití v prvky rtuť 
a síru, plyne z toho, že molekula rumělky jest schopna dalšího 
dělení ve smyslu chemickém, může se tedy rozložití v nejmenší 
částici rtuti a síry, které však dále ve smyslu fysikálném ani 
chemickém děliti nelze, neboť atomy síry a rtuti jsou pro nás dále 
nedělitelná tělesa. Molekula rumělky rozpadne se tudíž v atom 
rtuti a v atom síry. 

Atomy dostáváme tudíž mechanickým dělením jen látek che- 
micky nerozložitelných. 

Chemické sloučeniny vznikají chemickým se spojením prvků. 
Molekuly chemických sloučenin musí tudíž obsahovati nejméně dva 
atomy. 

Jelikož atomy nejsou dále dělitelný, představují jejich váhy 
nedělitelné veličiny' a mohou se tudíž sloučiti dva neb více celist- 
vých atomů, nikoliv však jejich podíly. 1 ) 

Absolutní váhy atomů byly odhadnuty na základě měření 
a úvah fysikálních a jsou velmi nepatrné; tak na př. 1 g vodíku 
obsahuje dle jistých pozorování 625.000 trillionů atomů vodíku; 
1 g uranu, který má největší atomovou váhu ze všech prvků, obsa- 
huje 2600 trillionů atomů uranu. 

Jelikož váhy atomů jsou velice nepatrné, nevyznačujeme je 
v gramech, nýbrž v úměrných (relativních) číslech. 

Dříve byla vzata za základ atomových čísel atomová váha vo- 
díku — 1. poněvadž jest vodík nejlehčí ze všech prvků a mělo se za 
to, že poměr vodíku ke kyslíku jest 1 : 16. 

Když se však později shledalo, že poměr ten jest 1 : 15,88, byl 
vzat za základ atomových čísel kyslík = 16 místo vodíku = 1, neboť 
větší část atomových vah byla stanovena ze sloučenin kyslikatlých 
a bylo by bývalo nutno též atomové váhy ostatních prvků na hod- 
notu 15,88 přepočítati. 

Vezmeme-li tudíž za základ 0 = 16, obnáší atomová váha 
vodíku H=l,008, dusíku N=14,01, síry S=32, 06, sodíku Na=23,00, 
chloru Cl = 35,46 atd. (viz tabulku atomových vah). 

Abychom nemusili jednotlivé prvky vypisovati celými jmény, 
označujeme je od doby švédského chemika Jakuba Berzelia symboly 

0 Atomy jsou neštěpitelny jen pochody chemickými; radioaktivním 
rozkladem a nárazem «- částic radia roztříští se atom v části ještě menší. 
Viz pojednání o atomových modelech. 
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či znameními ve způsobe počátečních písmen latinských názvů na př. 
železo ferrum Fe, měď cuprum Cu, kyslík oxygenium O, vodík 
hydrogenium H atd. 

Tento symbol značí pro chemika nejen určitý prvek, ale také 
jeho určitou váhu. Tak značí symbol O kyslík, ale také současně 
16 dílů kyslíku (dle váhy), symbol N značí nejen dusík (nitrogenium), 
ale také současně 14,01 dílů dusíku (dle váhy). Podobným způsobem 
píšeme sloučeniny. /tCí 

Jelikož chlorovodík obsahuje na jeden díl vodíku 35,46 dílů 
chloru, tedy na 1 atom vodíku jeden atom chloru, vyjadřujeme chlo- 
rovodík symbolem HC1, dvojnásobné množství 2HC1 atd. 

Spojí-li se dva nebo více atomů jednoho prvku s jedním nebo 
více atomy jiného prvku v molekulu chemické sloučeniny, vyjadřu- 
jeme počet atomů malými číslicemi, které připojujeme na právo 
k symbolu dolů. Tak značí H 2 0 vodu, sloučeninu dvou atomů vodíku 
s jedním atomem kyslíku, t. j. sloučeninu 2 dílů vodíku se 16 díly 
kyslíku; podobně značí S0 3 kysličník sírový, sloučeninu jednoho 
atomu síry se 3 atomy kyslíku, t. j. 32,06 dílů síry s 48 díly kyslíku. 



Tyto výrazy pro chemické sloučeniny nazýváme chemickými 
vzorci či chemickými formulemi. Vzorce, jež vyjadřuji pouze váhové 
složení molekuly, zovou se vzorci empirickými. 

Chemické vzorce umožňují nám vyjádřiti chemické reakce jed- 
noduchým způsobem v rovnicích, ale i vypočítávati procentové 
množství prvků, obsažených ve sloučenině. 



Tak na př. chemický vzorec kyseliny dusičné jest HN0 3 a podle 
toho můžeme z tabulek atomových čísel snadno vyčisti, že kyselina 
dusičná obsahuje na 1 díl vodíku 14.01 dílů dusíku a třikráte 16 dílů, 
t. j. 48 dílů kyslíku; jest tudíž molekulárná váha kyseliny dusičné 
63.01. 



Při chemických výpočtech béřeme za základ moiekulárnou 
váhu v gramech, kterou zkráceně nazýváme molem, jest tudíž mol 
kyseliny dusičné 63,01 g, mol kyslíku 32 g atd. 

Z molekulárně váhy můžeme pak vypočítati procentové složeni 
kyseliny dusičné dle úměry: 



63,01 : 14,01 = 100 : x 
63,01:48 =100:^7 

63,01: 1,008 = 100 :x 



x = 22,23% dusíku 
x = 76,17% kyslíku 
x = 1,60% vodíku 




100-00 



y 



Chemické reakce píšeme bud ve způsobě rovnic nebo oddělu- 
jeme kolmou čarou sloučeniny, či prvky, které v reakci vstupují 
a produkty, které reakcí vznikly; na př. píšeme: 

HgS -l- Fe = FeS -f Hg 

HgS FeS "V ; v3 y~ >M ' - ” jV 

Fe Hg 



Tato rovnice nám udává poměry vah, v jakých změna nastává. 
Známe-li tudíž vzorce látek a atomové váhy prvků, obsažených v lát- 
kách, můžeme vypočísti poměr váhových množství, která při che- 
mických změnách v reakci vstupují. Tak na př. přihlížejíce k hořejší 
rovnici, vyčteme z tabulek atomových čísel, že atomová váha železa 
jest 55,84 a rtuti 200,6, síry 32,06. Z těchto čísel vypočteme, že 
z (200,6+32,6) = 232,66 dílů sirníku rtufnatého (rumělky) obdržíme 
působením 55,84 dílu železa (55,84+32,06) = 87,9 dílu sirníku želez- 
natého a 200,6 dílu rtuti. 

Z těchto čísel pak můžeme vypočítati úměrami, kolik jest třeba 
vžiti železa na 100 dílů rumělky, abychom získali z ní veškeru rtuť 
nebo kolik rtuti získáme ze 100 dílů rumělky: 



na 232,66 dílů HgS třeba 55,84 Fe 232,66 dílů HgS dá 200,6 dílů Hg 

na 100 dílů HgS třeba x dílů Fe 100 dílů HgS dá x dílů Hg 



x 



55,84X100 

232.66 



— 24 dílů Fe 



200,6X100 
x — 232,66 



- 86,22 dílů Hg 



Takový stechiometrický způsob výpočtu umožňuje provésti 
přípravu chemických sloučenin v nejvhodnějším váhovém poměru 
a vypočítati předem teoretický Výtěžek, kterého lze chemickou reakcí 
docíliti. 



O SKUPENSTVÍ A ZMĚNĚ SKUPENSTVÍ TĚLES. 

Veškeré hmoty jsou povahy tuhé, kapalné, nebo plynné. Tyto 
tři stavy těles nazýváme skupenstvím či aggregátem. 

Tuhá tělesa podržují následkem soudržnosti či kohaese svoji 
podobu, pokud na ně nepůsobí zevnější síla, na př. velký tlak. 

Zahřejeme-li tuhé těleso na určitou teplotu, přechází ve stav 
kapalný a teplotu, při které tato změna nastala, nazýváme bodem 
tání; ochladime-li roztavené těleso, přechází opět ve stav tuhý. Bod 
tání a bod tuhnuti splývají téměř v jedno. 

Každé těleso má určitý bod tání, dle něhož lze čistotu toho 
kterého tělesa poznati. 

Vyšší teplotou mohou se tuhá tělesa změniti v páry. 

Kapaliny nemají určité podoby; již _přitažlivost země stačí, že 
se jejich nejmenší částečky oddělují od sebe. Následkem této pohybli- 
vosti částeček přijímají kapaliny podobu nádoby, ve které se nalézají. 

Zvýšenou teplotou mění se kapalná tělesa v páry nebo plyny 
za zjevu, který nazýváme varem. Teplotu, při které změna celé 
hmoty v páry nastává, nazýváme bodem varu. 

, Ochlazením mění se páry nebo plyny v kapalinu a zjev ten 
nazýváme shuštěním či zkapalň ováním. Oba zjevy, změna kapaliny 
v páru a změna páry v kapalinu spadají v jedno. 

Výkon, kterým kapalné těleso měníme v páry a tyto páry 
ochlazením opět v kapalinu, nazýváme překapováním či destilací. 
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Přístroje, kterými tento výkon provádíme, nazýváme přístroji 
destilačními (viz obr. 1.). 

Skládají se z nádoby a, ve které kapalinu ohříváme, t. j. měníme 
v páry, z chladiče b, ve kterém páry studenou vodou ochladíme, 
z předlohy c, do níž páry změněné v kapalinu jímáme. 



Obr. 1. 




Destilace používáme, chceme-li odděliti hmotu těkavou od ne- 
těkavé. 

Sublimací nazýváme převádění prchavého tuhého tělesa přímo 
v páry a zhuštění těchto par v původní tuhé těleso. Tento výkon 
provádíme také, chceme-li odděliti tuhé, těkavé těleso od netěka- 
vého tělesa. 

Odpařováním rozumíme výkon, kterým kapalné těleso odstra- 
ňujeme, měníce je v páry. K tomu jest zapotřebí stejného množství 
tepla, ať již těleso vře nebo se zvolna odpařuje. 

Teplo potřebné k roztopení a teplo potřebné k odpaření nějaké 
látky nazýváme teplem utajeným či latentním. 

Toto zdánlivě mizící teplo přichází opět k platnosti, přechází-li 
plynné těleso ve stav kapalný nebo kapalné těleso ve stav tuhý. 

Plynná tělesa nemají určitého tvaru, nýbrž zaujímají objem, 
který jest jím volnou prostorou dán a vyplňují jej stejnoměrně, vyka- 
zují velikou pružnost a teplem se úměrně roztahují. 

Objem nějakého plynu jest při téže teplotě obráceně úměrný 
tlaku; znamená-li v objem plynu při tlaku p, vi objem při tlaku pi 
bude v : vi = pí : p, t. j. součin tlaku a objemu jest při téže teplotě 
veličinou stálou, tudíž p. v = k (zákon Boyle-ův). 
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Koefficient roztažlivosti teplem jest pro všechny plyny týž, 
t. j. všecky plyny se oteplením stejně roztahují a ochlazením stejně 
stahují (zákon Gay-Lussacův). 

V plynné směsi jest částečný tlak každého plynu takový, jaký 
by byl, kdyby onen plyn byl přítomen v daném objemu sám. Tento 
tlak je za stálé teploty úměrný molekulárně koncentraci plynu (zákon 
Daltonův). 

Molekulárně koncentrace jest počet molů v jedničce objemové. 

Rozeznáváme plyny, které při obyčejné teplotě nelze žádným 
tlakem zkapalniti jako na př. kyslík, vodík a plyny, které při oby- 
čejné teplotě vyšším tlakem lze zkapalniti, jako na př. chlor, kyslič- 
ník uhličitý atd. 

Prvé plyny nazýváme plyny dokonalými či permanentními, 
druhé plyny nedokonalými. 

Od plynů rozlišujeme páry, které vznikají, přeměníme-li látky 
tuhé nebo kapalné při vyšší teplotě ve skupenství plynné a které 
ochlazením na obyčejnou teplotu při obyčejném tlaku mění se opět 
v kapaliny nebo v tuhá tělesa. 

Mělo se za to, že plyny dokonalé nelze za žádnfých okolností 
zkapalniti, 1 ) avšak shledalo se, že je přece lze zkapalniti při jisté 
teplotě, kterou nazýváme teplotou kritickou. Nad touto teplotou, 
která jest pro každý plyn jiná, zůstává plyn nezměněn, ať na něj 
působíme jakýmkoliv tlakem. 

Tlak, kterého jest zapotřebí, aby se plyn při kritické teplotě 
zkapalnil, nazýváme tlakem kritickým. 

Ochladíme-li plyn pod kritickou teplotu, jest třeba menšího 
tlaku ku zkapalnění, než jest tlak kritický. 

Hustota, kterou má plyn při kritické teplotě a při kritickém 
tlaku, nazýváme kritickou hustotou. 

Tak na př. kyslík má kritickou teplotu — 119°, kritický tlak 
51 atm.; dusík má kritickou teplotu — 146°, kritický tlak 35 atm. ; 
vodík má kritickou teplotu — 241°, kritický tlak 15 atm.; kysličník 
uhličitý má kritickou teplotu +31°, kritický tlak 72 atm.; chlor má 
kritickou teplotu + 146°, kritický tlak 93 atm., atd. 

Kysličník uhličitý a chlor tvoří tudíž přechod k parám a nutno 
je počítati k plynům nedokonalým. 

Plyny skutečné jsou tudíž tělesa povahy vzdušné, jejichž kri- 
tická teplota leží pod 0°. 

Ještě nižší teplotou než kritickou lze mnohé plyny převésti 
v tělesa tuhá. Avšak všechna tělesa nepodařilo se převésti ve všecka 
tři skupenství. 

Tuhá tělesa, která lze převésti ve stav kapalný, jmenujeme 
tělesy tavitelnými. 

*) Poprvé podařilo se zkapalniti kyslík částečně r. 1877 Cailletetovi 
a Pictetovi v 2enevě a úplně W róblewskému a Olszewskému v Krakově 
r. 1883. 
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Tuhá nebo kapalná tělesa, která lze bez rozkladu přeměniti 
ve stav plynný, nazýváme těkavými; tělesa, která této vlastnosti 
nemají, nazýváme netěkavými. 

TEPELNÁ ENERGIE, MĚŘENÍ TEPLOTY, 
POHYB MOLEKULÁRNÝ. 

Cím lze vykonati práci a co se může prací měřiti, zoveme 
energií. Mluvíme tudíž o energii tepelné, elektrické atd. 

Nejmenší částice (molekuly) veškerých těles, tuhých, kapal- 
ných i plynných, nacházejí se v pohybu. Tento velice nepatrný, 
způsob pohybu pociťujeme jako teplo. 

Přivedeme-li dvě různá tělesa o různé teplotě do styku, vy- 
rovná se mezi nimi teplota znenáhla; pravíme pak, že obě tělesa 
mají stejnou teplotu. * 

Teplotu tělesa stanovíme teploměrem, množství tepla v tělese 
kalorimetrem. 

Oteplením se molekuly tělesa od sebe oddalují a tím se objem 
tělesa zvětšuje, kdežto ochlazením se molekuly tělesa sbližují a objem 
tělesa se zmenšuje. 

Tuhá tělesa se roztahují méně než kapalná a to různě, plyny 
roztahují se více než tělesa kapalná. Veškeré plyny roztahují se 
skoro stejně silně. 

Měření teploty zakládá se na roztažlivosti těles teplem a staho- 
vání jich ochlazením. Ke zhotovení teploměrů používá se ponejvíce 
rtuti, která se roztahuje stejnoměrněji a více než kterákoliv tuhá 
tělesa. 

Rtuti lze však za obyčejných poměrů použiti při nízkých te- 
plotách jen do — 39° (poněvadž pod touto teplotou rtuť mrzne) 
a při vyšších teplotách jen do 320°, poněvadž při 357° rtuť vře. 
Jsou však teploměry rtuťové, kterými lze měřiti teplotu až do 750°. 
Takové teploměry jsou nade rtutí vyplněny dusíkem nebo kysliční- 
kem uhličitým při tlaku asi 10 — 20 atmosfér, při kterémž tlaku rtuť 
do 'oněch teplot nevře. K zhotovení takových teploměrů používá se 
skla borosilikatového nebo křemene. 

K měření nízkých teplot používáme teploměrů lihových nebo 
toluolových, kterými lze měřiti teplotu až do — 100° a pentanových, 
jimiž lze měřiti teplotu až — 200°. 

K měření vysokých teplot používáme pyrometrů. Skládají se 
z platinového a rhodiového drátu na jedné straně spájeného. Zahře- 
jeme-li takový drát na jednom konci, vznikne galvanický proud; 
spojíme-li chladné konce drátů galvanometrem, uchýlí se jehla gal- 
vanometru působením proudu a dle úchylky jehly vypočteme stupeň 
teploty. 

Obyčejné teploměry mají vadu, že kapaliny upotřebené v teplo- 
měrech zvláště poblíže svého bodu tání a varu se nestejně roztahují.. 
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Proto používá se ke zkoušení a kalibrování teploměrů rtuťových 
teploměru plynových. 

Takový teploměr skládá se z válcovité nádoby skleněné, por- 
culánové nebo platinové určitého objemu, naplněné vodíkem nebo 
heliem při počátečním tlaku sloupce 1 m rtuti či 1,316 atmosféry, 
která jest spojena se rtuťovým manometrem. 

Při porovnávání ponoří se rtuťový i vodíkový teploměr do lázně 
zahřívané na různé teploty a z tlaku, který se jeví na vodíkovém 
teploměru při určité teplotě, vypočítá se skutečná teplota. 

Zahřejeme-li vodíkový teploměr počínaje od teploty tajícího 
ledu tak, aby objem uzavřeného plynu byl dvojnásobný, ukazuje 
teplota na obyčejném teploměru Celsiově +273°; bude tudíž nulový 
bod absolutní stupnice tepelné obnášeti — 273°, poněvadž při této 
teplotě by objem plynu teoreticky klesl na nulu; teplotu tuto nazý- 
váme absolutním bodem mrazu. 

Teplotu na absolutní stupnici odečtenou označujeme T na rozdíl 
od teploty t, odečtené na obyčejné stupnici od bodu tání ledu a platí 

pak vztah T = t + 273 a tudíž t = T — 273. 



Relativní množství tepla, kterého jest zapotřebí, abychom jed- 
notku váhy různých těles ohřáli o 1 ° C nebo z 0° C na 100" C, 
nazýváme měrným čili specifickým teplem nebo tepelnou kapacitou. 
Obyčejně klademe za jednotku měrné teplo 1 kg vody, t. j. ono 
teplo, kterým se 1 kg vody ohřeje o 1° C a to ze 14,5° na 15,5°; 
tuto jednotku nazýváme kalorií (velkou). 

Malou kalorií nazýváme ono teplo, kterým se ohřeje 1 g vody 
ze 14,5" na 15,5° C. Tyto jednotky nemají zvláštního podkladu, nýbrž 
byly voleny libovolně. 

Přírodní zjevy jsou vždy spojeny se změnou energetického 
stavu súčastněných těles. 

Sluču je-li se na př. síra se železem, uvolňuje se značné množství 
energie ve způsobe tepla; o toto množství energie jest vzniklý sirník 
železnatý chudší proti energii, kterou měla původně směs železa 
a síry. Energie jest veličinou stálou; součet energií utajených a zjev- 
ných před reakcí a po ni se nemění. Tento zákon o zachovám 
energie platí i tehdy, kdy energie zdánlivě mizí. 

Onu část chemie, která se zabývá určováním energie chemické, 
vyjádřené teplem, nazýváme thermochemií. Každý chemický pochod 
provázen jest tepelnou změnou. Reakce, při nichž se teplo vybavuje, 
slují exothermické. Reakce toho druhu vznikají někdy samovolně, na 
př. vedeme-li chlor přes antimon, slučují se oba elementy a vybavuje 
se tolik tepla, že se antimon rozžhaví. 

Někdy jest třeba reakci podporovati, tak na př.^směs vodíku 
a kyslíku slučuje se na vodu teprve zapálením a pak se vyvine 
mnoho tepla. 

Při jiných reakcích se teplo opět utajuje a reakce takové na- 
zýváme endothermické. 
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Tak na př. ulili slučuje se se sírou jen tenkráte, udržujeme-li 
je stálým přiváděním tepla ve žhavosti. 

Množství tepla, které se uvolňuje nebo utajuje některou che- 
mickou reakcí, nazýváme jejím tepelným zabarvením nebo teplem 

reakčním; toto teplo jest kladné při re- 
akcích exothermických a záporné při 
reakcích endothermických. 

Tepelné zabarveni vyjadřujeme 
buď kaloriemi nebo dle návrhu Ostwal- 
dova ergy a jejich násobky. 

Tepelné zabarveni vztahujeme 
vždy na onen počet gramů, kteťý od- 
povídá atomové, resp. molekulárně vá- 
ze látek při reakci súčastněných. 

Nejjednodušší způsob označování 
reakce chemické a úkazu thermického 
záleží v tom, že k chemické rovnici připo- 
jíme číslo, udávající vybavené nebo uta- 
jené (spotřebované) teplo v kaloriích. 

H 2 + O = HoO + 438,3 kal. 

C + S 2 = CS 2 — 25,4 kal. 

To znamená, že při slučování se 2,02 g 
vodíku s 1(5 g kyslíku vybavuje se 68,3 
kal., čili že tepelné zabarvení reakce 
= 68,3 kal.; při slučování se 12 g uhlika a 64 g síry zabavuje se 
25,4 kal. 

Teplo, které se vybavuje nebo zabavuje při slučování se ele- 
mentů, zoveme teplem slučovacím a vztahujeme je vždy na 
1 graminolekulu sloučeniny. Dle toho jest číslo + 68,3 kal. slučo- 
vacím teplem vody; — 68,3 kal. jest rozkladné teplo vody. 

Přístroje, jež slouží k měření tepelného zabarveni, nazýváme 
kalorimetry. 

V kalorímetru (viz obr. 2.) necháme působiti v sebe odvážené 
množství příslušných látek, měříme množství spotřebovaného nebo 
vybaveného tepla pomoci teploměru a z množství látek a změny 
teploty vypočteme podle určité rovnice kalorie. 

STANOVENÍ MOLEKULÁRNĚ VÁHY. 

Abychom mohli stanoviti atomové váhy, jest nutno nejprve 
znáti molekulárně váhy prvků nebo jejich sloučenin. 

Nejstarší methoda stanovení molekulárně váhy vyplynula ze 
zákona, že molekulárná váha látky jest úměrná hustotě látky v plyn- 
ném stavu (Dumas, Gay-Lussac, W. Hoffmann). 

Metoda záleží v tom, že kulovitá skleněná nádoba určitého 
objemu naplní se parou té které látky, nádoba se zataví, vážením 



Obr. 2. 
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stanoví se váha par látky a vypočte se její hutnota. Z nalezené 
hutnoty vypočítá se molekulárná váha látky. Tím způsobem lze 
stanovití molekulárnou váhu ovšem jen oněch látek, jež lze snadno 
přeměniti v páry. 

Vezmeme-li atomovou >váhu kyslíku O = 16, jest jeho moleku- 
lárná váha 0 2 = 2X16 = 32. Je-li hutnota páry libovolné látky vzta- 
žena na kyslík (O = 16) rovna a, obnáší její molekulárná váha 2 a. 

Platí tudíž pro určení molekulárně váhy pravidlo: určí se 
hutnota látky vztažena na kyslík O = 16 a nalezené číslo se násobí 
dvěma; produkt jest molekulárná váha. 

Novější metoda stanovení molekulárně váhy pochází od Vik- 
tora Meyera a zakládá se na tom, že se parami určitého množství 
látky vypudí určité množství vzduchu a z toho pak se vypočte 
z určité rovnice molekulárná váha látky. 

61.900. s. T. 

Molekulárná váha M — — y— ^ 

V = objem vypuzeného vzduchu v cm 9 
b = barometrický tlak 
s = váha látky 

T = absolutní teplota při pokusu 
= t + 273 

t = teplota měřená na teploměru. 

Molekulárnou váhu lze stanoviti též na základě snížení bodu 
tuhnutí (metoda kryoskopická) a na základě zvýšeni bodu varu 
( metoda ebullioskopická). 

Rozpustíme-li látku v rozpustidle, a snižujeme teplotu roztoku 
až k bodu tuhnutí, jest tento bod nižší než bod tuhnutí rozpustidla 
samého a dle toho pak vypočteme molekulárnou váhu. 

Naopak zvyšuje se bod varu kapaliny dle toho, jaká látka jest 
v kapalině rozpuštěna a na základě tohoto zjevu lze také vypočítati 
molekulárnou váhu mnohých látek. 

Podobně lze stanoviti molekulárnou váhu na základě osmo- 
tického tlaku roztoku, v němž jest látka rozpuštěna. Některé blány 
mají vlastnost, že propouštějí rozpustidlo, ale nepropouštějí látku 
v něm obsaženou; takové blány nazýváme blanami polopropustnými. 

Takovou blánu si připravíme, naplníme-li hliněnou príilinčitou 
nádobu, jakých se používá u galvanických článků, roztokem ferro- 
kyanidu draselného a vnoříme ji do roztoku síranu mědnatého. Na 
stěně nádoby vznikne slaba vrstva ferrokyanidu mědnatého, která 
má vlastnost polopropustnosti. Naplníme-li takovou nádobu zředě- 
ným roztokem soli, postavíme-li ji do nádoby s vodou, proniká 
porovitou nádobou (diafragma) jen voda (rozpustidlo). 

Uzavřeme-li průlinčitou nádobu zátkou, jíž prochází skleněná 
trubka a ponoříme-li ji pod vodu, stoupá voda znenáhla do trubice 
až do jisté výše. Tlak, který tento sloupec vody vykonává, sluje 
tlakem osmotickým. 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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Chtěli-li bychom tomuto tlaku, t. j. stoupání rozpustidla zabrá- 
niti, musili bychom na nádobu vykonati týž tlak, který by se rovnal 
tlaku vystoupivšího vodního sloupce. V arit Hoff dokázal, že osmotický 
tlak řídí se zákonem Boyle-Avogadrovým, že totiž číselná hodnota 
osmotického tlaku jest stejná s tlakem látky ve stavu plynném při 
témže objemu, který zaujímá roztok. Jinak řečeno: 

Nachází-li se v daném objemu určité množství plynné látky, jest 
tlak, který plyn vykonává, právě tak velký jako osmotický tlak, 
který by vzniknul, kdyby totéž množství látky bylo rozpuštěno 
v kapalině na stejný objem. 

Chceme-li stanovití molekulárnou váhu nějaké látky tímto 
způsobem, rozpustíme ji v neutrálném prostředí a stanovíme osmo- 
tický tlak tohoto roztoku. Rozpuštěná látka chová se v nádobě 
jakoby byla plynem. 

Molekulárně množství různých látek v témže objemu rozpustidla 
a při stejné teplotě způsobuje stejný osmotický tlak; roztoky takové 
nazýváme isotonickými. 

K stanovení molekulárně váhy nějaké látky stačí určití, jsou-li 
dva různé roztoky isotonické; poznáme to dle toho, že isotonické 
roztoky v stejném rozpustidle mají týž bod varu i tuhnutí. 

Metody této užívá se s prospěchem tam, kde nelze látku pře- 
měniti bez rozkladu v páry, jako jest toho třeba u metody Meyerovy. 

METODY STANOVENÍ ATOMOVÝCH ČÍSEL. 

Stanovena-li byla molekulárná váha, jde ještě o to, určiti, 
z kolika atomů skládá se molekula té které látky. 

Při stanovení atomové váhy platí pravidlo: určí se složení 
molekulárného váhového množství několika sloučenin téhož prvku 
na př. kysličníku, chloridu a síranu stříbrného; nejmenší váhové 
množství prvku, které ve sloučenině přichází, jest jeho atomová váha. 

Nejjednodušší poměry jsou u kovů, které podléhají pravidlu 
Dulong-Petitovu (1819), totiž že součin atomové váhy a měrného či 
specifického tepla tuhého prvku t. zv. teplo atomové u všech prvků 
jest stejný a obnáší průměrně 6,4. 

Tak na př. železo má při obyčejné teplotě měrnou teplotu 0,114 
t. j. k ohřátí 1 g železa o 1° C jest třeba 0,114 kalorií; dělíme-li 
6,4:0,114 obdržíme atomovou váhu 56,14; skutečná atomová váha 
železa jest 55,84. 

Olovo má měrnou teplotu 0,031. Dělíme-li číslo 6,4 : 0,031, 
obdržíme atomovou váhu 206,4; skutečná atomová váha olova jest 
207,2. Nikl má měrnou teplotu 0,11, tudíž vypočtenou atomovou váhu 
58; skutečná atomová váha niklu jest 58,7. 

Podle tohoto pravidla bude atomová váha nějakého prvku onen 
násobek slučovacího čísla, který bude atomové váze vypočtěné dle 
pravidla Dulong- Petitová nejbližší. Tak na př. z analysy chloridu 
zlatitého vyplývá slučovací číslo zlata 65,73. Abychom obdrželi ato- 
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movou váhu nejbližší atomové váze dle Dulong-Petita t. j. 6,4 : 0,0324 
rovná se 197, musíme násobiti třemi; jest tudíž 65,73X3 = 197,2 
atomová váha zlata. 

Kde nelze specifické teplo prvků přímo určití, lze použiti 
pravidla, že molekulárně teplo tuhé sloučeniny (součin ze specifického 
tepla a molekulárně váhy) jest rovno součtu atomových tepel prvků, 
které sloučeninu tvoří. 

Metoda ta slouží pouze ke kontrole známých atomových vah; 
poněvadž číslo 6,4 není nezměnitelné (stálé), t. j. pro všechny prvky 
není úplně stejné, a proto obdržíme tímto způsobem také jen přibližná 
čísla atomových vah. 

Nejlepší metoda k rozeznání jednoatomových základních látek 
od víceatomových a k stanovení počtu atomů v molekule pro všechny 
prvky, které jsou ve stavu plynném reakce schopny, zakládá se na 
pozorování poměrů objemových při chemické reakci. 1 ) 

ZÁKONITOSTI PŘI CHEMICKÉ REAKCI 
PLYNNÝCH PRVKŮ. 

Sloučí-li se plynné prvky, děje se to nejen podle jejich nezmě- 
nitelných úměrných váhových množství, nýbrž i dle určitých prosto- 
rových či objemových poměrů, které lze dle Avogadrova zákona 
předem vypočítati. 

Tlak, který způsobuje plyn narážením jeho molekul na stěny 
nádoby, záleží na váze molekul plynu a rychlosti jejich pohybu. 

Veškeré plyny ve stejných objemech a za stejných podmínek, 
totiž za stejného tlaku a za stejné teploty, obsahují stejné množství 
molekul, to jest stejný počet molekul vyplní ve stavu plynném vždy 
stejný objem. 2 ) 

Tento zákon vyslovil Avogadro (1811) a z toho plyne, že váha 
molekul nějakého plynu jest přímo úměrná specifické váze plynu. 

Největší důležitost má poměr vah molekul, který lze chemickou 
cestou přesně stanovití. Jelikož se shledalo, že molekula vodíku skládá 
se ze dvou stejných částic, vztahujeme váhy molekul veškerých těles 
jakož i specifické váhy plynů na vodík = 2,016. 

Tak jest na př. specifická váha a tím také molekulárná váha ky- 
slíku 32, molekulárná váha kyseliny uhličité 44, atd. 

Jelikož jednoatomové molekuly plynu nejsou dále rozložitelný, 
nemůže mu při sloučení se s jiným elementem přibýti na počtu pří- 
tomných molekul a tím také nezvětší se objem, který tyto molekuly 
zaujímají. 

J ) U plynů a par lze také stanovením rychlosti zvuku, který tyto 
vedou, určití, zda jejich molekuly skládají se z jednoho nebo více atomů. 

2 ) Jeden mol veškerých plynů zaujímá při O C° a 760 mm tlaku 
22,412 litrů 
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Vpravíme-li do zahřáté nádoby, naplněné parami rtuti, jod, od- 
pařuje se, avšak objemu plynu nepřibude. Příčina toho záleží v tom, 
že se jod slučuje se rtutí v páry jodidu rtufného nebo rtufnatého. 

Hg + J = HgJ Hg + 2 J = HgJ 2 

Jelikož z každé molekuly rtuti vznikne molekula jodidu rtuf- 
ného nebo jodidu rtufnatého, zůstává počet molekul a tím také objem 
par nezměněn. 

Podobně jest tomu, uvádíme-li do par rtuti chlor. Do litrové 
nádoby naplněné parami rtuti můžeme uvésti ¥2 l chloru i dokonce 
1 l chloru, aniž by se objem zvětšil. 

Reakce probíhá ve dvou fásích; po přidání ¥2 l chloru vznikne 
chlorid rtufný 

2Hg+2Cl = 2HgCl 

Po přidání dalšího množství chloru vznikne chlorid rtuťnatý 
2 HgCl + 2 Cl = 2 HgCl 2 

I při této reakci zůstává počet molekul nezměněn, jelikož z jedné 
molekuly rtuti může vzniknouti jen jedna molekula chloridu rtuf- 
ného nebo jedna molekula chloridu rtufnatého, a tudíž z 1 litru páry 
rtufové jen 1 litr páry chloridu rtufného nebo chloridu rtufnatého; 
teprve přistoupí-li na každou molekulu rtuti 1 molekula chloru, tedy 
na 1 cm 3 rtufové páry 1 cm 3 chloru, nemizí dále přivedený plyn 
a objem se zvětšuje. 

Taktéž chová se vůči rtuti na př. brom a síra. 

U jiných prvků, které se pouhým smísením se rtutí za tepla 
neslučují, připravíme si prve jejich rtufnaté sloučeniny, které se cho- 
vají jako jodid a chlorid rtufnatý. Neznáme žádné sloučeniny rtuti, 
která by ve stavu plynném zaujala větší prostor než v ni obsažená 
rtuf. 

Na základě těchto pozorování lze vysloviti větu: Ve stavu 
plynném nezaujme žádná sloučenina kovová prostor větší než v ní 
obsažený kov. 

Z toho plyne, že molekuly kovů skládají se jen z jednoho atomu 
a tudíž molekulárně váhy kovů jsou současně jejich atomové váhy. 

U některých elementárních plynů, kyslíku, vodíku, dusíku, 
chloru, lze však chemickou reakcí docíliti štěpení se molekuly ve 
dva atomy. 

Při reakci chloru se rtutí shledali jsme, že z ¥2 litru chloru 
působením páry rtufové vzniká 1 1 páry chloridu rtufného. Tím jest 
dokázáno, že molekula chloru jest štěpitelná. Z jednoho objemu chloru 
vzniknou dva objemy chloridu rtufného, tudíž z každé molekuly chlo- 
ru dvě molekuly chloridu rtufného dle rovnice: 

Cl 2 + 2Hg = 2 HgCl 

Podobně chová se chlor vůči nekovovým prvkům. Působíme-li 
na př. za tepla na chlor vodíkem, vzniknou z každého litru chloru 
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dva litry chlorovodíku, tudíž z každé molekuly chloru dvě molekuly 
chlorovodíku. 

Měříme-li však množství vodíku, kterého jest zapotřebí, aby- 
chom obdrželi jeden litr chlorovodíku, shledáme, že se spotřebovalo 
jen půl litru vodíku. Z toho vyplývá nejen složitá povaha chloru ale 

1 vodíku; jest tudíž správnější psáti reakci chloru s vodíkem: 

Ho + Cl 2 = 2 HC1 a ne: H + Cl = HC1 

Vodík slučuje se také s kyslíkem na vodu (Hj.0) a s dusíkem na 
arntnoniak (NH 3 ). 

Tyto sloučeniny jakož i chlorovodík lze elektrickou energií roz- 
ložití v prvky dle rovnic: 

2 HC1 = H 2 + Cl 2 2 H 2 0 = 2 H 2 + 0 2 2NH 3 = 3H 2 + N 2 

Ze dvou litrů chlorovodíku vznikne jen 1 litr vodíku a 1 litr 
chloru, ze dvou litrů vodní páry vzniknou však dva litry vodíku a 1 litr 
kyslíku; ze dvou litrů ammoniaku vzniknou 3 litry vodíku a 1 litr 
dusíku. 

Z těchto zjevů vyplývá, že molekuly všech čtyř plynů nejsou 
zcela jednoduché povahy, nýbrž že je lze rozštěpiti ve dva atomy. 

TYPY SLOUČENIN, PŘÍBUZENSTVÍ A MOCENSTVÍ 
PRVKŮ, NAUKA O KOORDINACI. 

% 

Rozeznáváme čtyři typy sloučenin vodíku: 

HC1 Ó}H 2 0 NH :í CHj 

typ uhlovodíku, typ vody, typ ammoniaku, typ methanu. 

Tyto látky, které obsahují ve stejném objemu vodík v poměru 
1 : 2 : 3 : 4, označujeme jako typické sloučeniny. 

Bylo-li by lze z těchto čtyř sloučenin vyloučiti vodík, složený 
z jednoatomových molekul, dával by jeden litr chlorovodíku jeden 
litr vodíku, jeden litr vodní páry dva litry vodíku, jeden litr ammo- 
niaku tři litry vodíku, jeden litr methanu čtyři litry vodíku. Poku- 
sem nalezeno bylo však jen poloviční množství objemu; zjev ten 
vysvětlujeme si zvláštní vlastností vodíku, že se týž při svém uvol- 
nění skládá či polymerisuje ve dvouatomové molekuly. Co jest pří- 
činou, že se atomy spojují ve složené molekuly, posud určitě nevíme. 

Přiřadíme-li k prvkům, sloučeným s vodíkem na tyto typické 
sloučeniny jiné obdobně se slučující, obdržíme skupiny či grupy 
prvku. 

Jelikož brom tvoří s vodíkem bromovodík HBr, který jest složen 
dle typu HC1, přiřadíme brom k chloru, podobně síru ke kyslíku, po- 
něvadž tvoří sloučeninu SH 2 , fosfor k dusíku, poněvadž dává slou- 
čeninu PH 3 , a křemík a cín k uhlíku, poněvadž dávají sloučeniny 
SiCl 4 a SnCl 4 . 
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Zvláštní sílu, která jest v prvcích činná a vyvolává veškeré 
zjevy chemické, jmenujeme chemickým příbuzenstvím či affinitoa 
nebo slučivostí. 

Představujeme si ji tak, že každý prvek jest obdařen určitým 
počtem bodů přitažlivosti; tak myslíme si, že vodík má jeden bod 
přitažlivosti, kyslík dva, dusík tři, uhlík čtyři. 

Tuto vlastnost prvků, že vážou jen určitý počet atomů vodíku 
nebo jim spřízněných jiných atomů, na př. chloru, nazýváme mo- 
censtvim či valencí. Dle počtu bodů přitažlivosti rozeznáváme prvky 
jednomocné, dvojmocné, trojmocné atd. a za jednotku valenční bé- 
řeme jeden atom vodíku. Pak pravíme, vodík jest jednomocný, kyslík 
dvojmocný, dusík trojmocný, uhlík čtyřmocný. 

Prvky skupiny argonové jsou nulmocné, poněvadž nejeví žád- 
né slučivosti s jinými atomy. 

Jak ze zákona množných poměrů vyplývá, mají prvky většinou 
(dle zevnějších okolností) různé mocenství, tak na př. dusík jest 
v různých sloučeninách troj- a pětimocný, železo dvoj- a trojmocné, 
chrom dvoj-, troj-, pěti- a sedmimocný. Dle dosavadních zkušeností 
známe atomy nejvýše osmimocné. 

Mocenství pivků označujeme římskou číslicí f„ II. atd., nebo 
čárkami, na př. O" nebo O”, C IV nebo C" ', Fe 1,! nebo Fe'" 

Vzájemnou vazbu mezi dvěma jednotkami slučivosti označu- 
jeme ve vzorcích obecně spojovacími čárkami, na př. 

, u •* i i 

H — Cl O Cu N H S 

n H 

Vzorce tyto nazýváme na rozdíl od vzorců empirických, jen 
druh a počet atomů vyznačujících, vzorci strukturními či konsti- 
tučními. 

Tyto vzorce vyplývají z nauky o konstituci sloučenin, dle 
které atomy molekul nemohou býti seskupeny libovolně, nýbrž dle 
určitého způsobu (viz Chemii organickou). 

r K bližšímu vysvětlení a odůvodnění strukturných vzorců mno- 
hých sloučenin, zvláště komplexních, na základě nauky valenční vy- 
budoval Werner nauku o koordinaci, kterou bylo možno roztříditi 
četné sloučeniny podvojné i komplexní, jakož i sloučeniny ammonia- 
kové kobaltu a platiny, jakož i vyložiti isomerií mnohých sloučenin 
anorganických. 

Dle Wernera jest affinita daného prvku přitažlivá síla, jež ze 
středu atomů působí stejnoměrně na povrch koule, která nám před- 
stavuje meze intramolekulárního pohybu atomu ve sloučenině. Ne- 
skládá se tudíž affinita z jednotlivých jednic valenčních, působících 
v přímce. Werner rozeznává na každém atomu valence hlavni a va- 
lence vedlejší; hlavními valenčními jednotkami jsou affinitní účinky, 
jejichž nasycováním atomy vodíkovými nebo jim rovnocennými 
radikály lze měřiti sytnost. 
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Tak na př. jsou atomy chloru a vodíku v příslušných slouče- 
ninách k sobě vázány hlavními valenčními jednotkami; v e d 1 e j- 
š í valencí nazývá Werner částky affinity, které zbyly po sloučení 
se daného atomu s jinými atomy na sloučeniny jednoduché. Tak na př. 
chlorid platičitý PtCl 4 může ještě pojmouti 2 molekuly chlorovodíku 
a dáti sloučeninu H 2 PtCl 6 . 

Hlavní valence označuje Werner čárkami plnými, vedlejší teč- 
kovanými, na př.; 



g\ 

cl=Pt 

Cl/ 



H Cl 
H Cl 



Číslo, které udává, kolik atomů nebo molekul jest přiřaděno 
kolem středového atomu, nazval Werner číslem koordinačním a 
vzorce dle tohoto způsobu vyjádřené vzorci koordinačními. 



NOVÉ NÁZVOSLOVÍ CHEMICKÝCH SLOUČENIN 1 ). 

Základy nového názvosloví jsou tyto: 

1. Základem chemického názvosloví jsou kysličníky. Sloučeniny 
mají název, v jehož přídavném jméně jest vyjádřen koncovkou ato- 
mový poměr prvků, kysličník ten skládajících. 

Je-li číselný poměr atomů daného prvku ke kyslíkovým ato- 
mům 

2 : 1 čili R 2 0 platí koncovka-ný na př. K 2 0 kysličník draselný 
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Názvy ostatních sloučenin odvozují se z názvů kysličníků: 

1. Jak kyseliny, tak i zásady mají tutéž přídavnou koncovku 
jako jejich základní kysličníky, na př. 

H 2 S0 4 — H 2 0 = S0 3 tedy kyselina sírová; 

Ca(0H) 2 — HoO = CaO tedy hydroxyd vápenatý. 

2. Soli mají jak ve svém podstatném jméně, tak i ve svém pří- 
davném jméně koncovky, odpovídající kysličníkům, jež jsou jejich 
základem, na př. 

FeC0 3 jest odvozen od FeO a C0 2 , tedy uhličitan železnaťý. 

U solí prostých kyslíku (chloridů, bromidů, jodidů, sirníků, 
kyanidů atd.) jest proměnná jen koncovka jedna (přídavná) a ta se 
řídí kysličníkem, od něhož lze sůl tu odvoditi kombinací s kyselinou 

*) Nové názvosloví chemické přijato bylo na pátém sjezdu přírodo- 
zpytců a lékařů v Praze r. 1914 a od r. 1918 zavedeno všeobecně. 
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za výstupu vody. Na př. CaCl 2 slově chlorid vápenatý, ježto lze 
sloučeninu tu odvodili z 

CaO + 2HC1 — H 2 0 = CaCl 2 

SnBr 4 slově chromid ciničitý, ježto lze jej odvoditi z 
Sn0 2 + 4HBr — 2 H 2 0 = SnBr 4 

As 2 0 3 slově sirník arsenitý, jelikož 

As 2 0 3 ~\~ 3 H 2 S — 3 H 2 0 — As 2 S 3 . 

Nebyl-li znám kysličník elementu, o nějž jde, vyšlo by se od 
myšleného vzorce kysličníku toho vzorce, totiž, jaký by mu náležel 
v obdobě s ostatními prvky téže skupiny v soustavě periodické, do 
níž prvek ten náleží. 

Základem názvosloví jsou pouze kysličníky normálně, t. j. ta- 
kové, jejichž složení nepřestupuje nejvyšši formu, danou postavením 
prvku v periodické soustavě. 

Z toho důvodu nemůže býti na př. Ba0 2 základem pro adjek- 
tivné názvosloví sloučenin barya, neboť nejvyšši forma kysličníku 
barya v druhé skupině periodické soustavy jest BaO (obecně RO). 

Kysličníky bohatší kyslíkem než nahoře uvedené kysličníky 
normálně, peroxydy, deriváty to peroxydu vodíku, nedostávají názvu 
s přídavným jménem, nýbrž skládá se název jejich ze dvou podstat- 
ných jmén, jednoho v prvém, druhého v druhém pádě. Tím stává se 
nepravidelnost jejich patrnou již z názvu: 

Ba0 2 slově peroxyd barya a nikoliv kysličník baryčitý, 

H 2 0 2 slově peroxyd vodíku a nikoliv kysličník vodičitý. 

Poměr atomový zjišťuje se na nejjednodušší empirické a ni- 
koliv na formuli polymerné; na př. na N0 2 nebo As 2 0 : , a nikoliv na 
N 2 0 4 nebo As 4 O a . 

V chemii organické týká se změna názvosloví jen solí s katio- 
nem anorganickým, esterů kyselin minerálných a alkoholátů kovo- 
vých; tedy na př. octan draselný, boritan ethylnatý, ethylalkoholát 
sodný. Dále se tato změna vztahovati nemůže, neboť v národních 
názvech sloučenin organických nemají koncovky významu číselného. 
Lze stejně říci alkohol amylový neb amylnatý. 



ROZDĚLENÍ PRVKŮ. 

Většina prvků jsou látky tuhé, různě tavitelné; mají lesk, ne- 
propouštějí světlo, vedou teplo a elektřinu, s vodíkem povětšině se 
neslučují; nazýváme je kovy. 

Ostatní základní látky jsou bud tuhé nebo kapalné nebo plynné, 
vedou elektřinu a teplo nesnadno a nemají ponejvíce lesku, s vodíkem 
dávají sloučeniny plynné, snadno těkavé; nazýváme je nekovy či 
metaloidy. 

Přesného roztřídění prvků v kovy a nekovy nelze provésti; 
známe prvky, které některými vlastnostmi řadí se ke kovům, jinými 
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k nekovům na př. arsen, antimon, křemík, jsou vzhledu kovového, 
avšak mají některé vlastnosti nekovů. 

Nekovy jsou tyto: antimon, argon, arsen, bor, brom, dusík, 
fluor, fosfor, germanium, helium, chlor, jod, krypton, křemík, kyslík, 
neon, selen, síra, tellur, uhlík, vodík, xenon. 

Nekovy, které vážou 1 atom vodíku jsou jednomocné, ostatní 
nekovy, jejichž vodíkové sloučeniny jsou složeny dle typu vody, 
ammoniaku neb methanu jsou 2—3 — 4mocná. Posléze přichází sku- 
pina vzácných plynů, které jsou neaktivní a tak jsou: 



ř' 0-m ocné 
helium 
neon 
argon 
krypton 
xenon 



1 -mocné 

vodík 

fluor 

chlor 

brom 

jod 



2-m ocné 

kyslík 

síra 

selen 

tellur 



3-m ocné 

bor 

dusík 

fosfor 

arsen 

antimon 



4-m ocné 
uhlík 
křemík - 
germanium 



Vezmeme-li však za základ pozorování jejich sloučeniny s ky- 
slíkem, jest jejich mocenství často jiné a proto valence, ač jest dů- 
ležitá, není vlastností nezměnitelnou. 

Brom, jod mohou býti v jistých sloučeninách 3— 5— 7mocné; 
antimon, arsen, dusík, fosfor jsou v mnohých sloučeninách pětimocné, 
bor jest však výlučně trojmocný. 

Příčiny, proč nekovy ve sv‘ých vlastnostech se odchylují od 
normálného kovového stavu, jsou různé. 

Dle jistých společných znaků dělíme nekovy v těchto šest 
skupin: 



1 . základní plyny 
kyslík 
vodík 
dusík 

3. skupina síry 
síra 
selen 
tellur 



2. vzácné plyny 
helium krypton 

neon xenon 

argon 

4. halogeny 
chlor 
brom 
jod 
fluor 



5. skupina fosforu 
fosfor 
arsen 
antimon 



6. skupina uhlíku 
bor 
uhlík 
křemík 
germanium 



26 



NEKOVY. 

ZÁKLADNÍ PLYNY. 
KYSLÍK, 0 = 16. 



Kyslík jest látka na naší zemi nejvíce rozšířená. Voda, vzduch, 
země obsahují kyslíkaté látky; ve volném stavu nachází se kyslík 
jen ve vzduchu. Suchý vzduch obsahuje 23% kyslíku, voda 88,8 % 
dle váhy. V přírodě vzniká veliké množství kyslíku činností zelených 
součástí rostlin, kterými se za působení světla rozkládá kysličník 
uhličitý a vylučuje se kyslík. 

Čistý kyslík objevil poprvé Priestley 1774, zahřívaje kysličník 
rtufnatý. Lavoisier prostudoval jeho vlastnosti a nazval jej oxy- 
genium (oxys = kyselý, genao = vyvozuji). 

K přípravě kyslíku používáme sloučenin, které snadno pouštějí 
kyslík; tak na př. kysličník rtufnatý zahříváním rozkládá se ve 
rtuť a kyslík; 2 HgO = 2 Hg + 0 2 

Chlorečnan draselný žíháním pouští kyslík: 

2 KC10 3 = 2 KC1 + 3 0 2 



Reakce probíhá však zvolna a urychlujeme ji přísadou čistého 
práškovitého burele (Mn0 2 ). Použitý burel nesmí býti znečištěn 
ústrojnými látkami, jinak zahříváním jeho směsi s chlorečnanem 
vzniká prudký výbuch; proto burel prve vypálíme. 

Také z burele nebo z dvojchromanu draselného lze zahříváním 
se sehnanou kyselinou sírovou získati kyslík, podobně pálením olovi- 
čitanu vápenatého v proudu kysličníku uhličitého. 

2 Mn0 2 + 2 H 2 S0 4 = 2 MnS0 4 + 2 H 2 0 + 0 2 
2 K 2 Cr 2 0 7 + 8 H 2 S0 4 = 2 Cr 2 (S0 4 ) 3 + 2 K 2 S0 4 + 8 H 2 0 + 3 0 2 
2 CaPb0 3 + 2 C0 3 = 2 CaC0 3 + 2 PbO + 0 2 

Některé kyslíkaté látky pouštějí kyslík, přijdou-li do styku 
s jemně rozptýlenými kovy, s některými kyslíkatými sloučeninami 
nebo s určitými kovovými solemi. 

Tak na př. peroxyd vodíku H 2 0 2 , který sám o sobě jest dosti 
stálý, smísen s burelem, s dvojchromanem draselným K 2 Cr 2 0 7 nebo 
s manganistanem draselným KMn0 4 za přísady kyseliny sírové nebo 
s chlornanem vápenatým CaCl 2 0 2 rozkládá se v kyslík a vodu. 

2 H 2 0 2 — 2 H 2 0 + 0 2 

K 2 Cr 2 0 7 + 4 H 2 S0 4 + H 2 0 2 - K 2 S0 4 + Cr 2 (S0 4 ) 3 + 5 H 2 0 + 2 0 2 
2 KMn0 4 + 5 H 2 0 2 + 3 H 2 S0 4 = 2 MnS0 4 + 1< 2 S0 4 + 8 H 2 0 + 5 0 2 
CaOCl 2 + H 2 0 2 — CaCl 2 + 0 2 + H 2 0. 

Z chlorového vápna, které přechází do obchodu také lisované 
v kostkách a z peroxydu vodíku můžeme si pohodlným způsobem 
připravováti kyslík v Kippově přístroji (viz str. 33.). 
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Kyslík vyrábí se průmyslově přerušovanou či fraktionovanou 
destilací kapalného vzduchu; dusík se totiž z kapalného vzduchu 
odpařuje rychleji než kyslík a získáme tak kyslík, který obsahuje 
pouze 2 — 3% dusíku a argonu. 

Z četných chemických metod, z nichž mnohé však technického 
upotřebení nedoznaly, sluší uvésti metodu Jaubertovu. Metoda ta 
záleží v tom, že se lisovaná směs chlorového vápna a natrium peroxy- 
du (oxylith) rozkládá vodou dle reakce: 

CaCl 2 0 + Na 2 0 2 + H 2 0 -- Ca(OH), + 2 NaCl + 0 2 

Kde jest levná elektrická energie, vyrábí se kyslík elektro- 
lytickým rozkladem zředěné kyseliny sírové nebo sodného louhu. 

Plynný kyslík, vyrobený k účelům továrním, tlačí se do ocelo- 
vých lahví, obvykle do tlaku 130 atm. 

Kyslík jest plyn úplně průhledný, bezbarvý, bez zápachu a chuti, 
těžší než vzduch, hutnoty. 1,105; 1 litr kyslíku váží při 0° a 760 mm 
tlaku 1,429 g. 

Kyslík sám nehoří, avšak hoření značně podporuje; látky, 
které na vzduchu mírně hoří nebo jen doutnají, shoří v čistém kyslíku 
skvělým plamenem. 

Tak na př. tříska dřevěná nebo uhlík, síra, fosfor, rozžhavený 
železný drát, hoří v kyslíku oslňujícím plamenem; síra hoří na 
kysličník siřičitý, fosfor na kysličník fosforečný, železo na kysličník 
železitý. 

Při hoření látek v kyslíku vyvinuje se mnohdy tak značné 
teplo, že jím jinak těžko tavitelné látky tají, jako platina, křemen atd. 

Vlastností, že kyslík podporuje hoření, používáme k zjištění 
kyslíku; do nádoby, v níž chceme zjistiti kyslík, vnoříme doutnající 
třísku dřevěnou; vzejme-li se, jest obsažen kyslík. 

Ve vodě se kyslík rozpouští málo; jeden litr vody rozpouští 
34 cm 3 kyslíku při 15°, lze jej tudíž jímati a uschovávati nad vodou. 
Kyslík lze i čistý dýchati po jistou dobu bez nebezpečí ; lidé i zvířata 
dýchají v kyslíku jako na vzduchu. Při dýchání slučuje se kyslík 
s haemoglobinem krevních tělísek a udílí krvi červené zbarvení. 

Kyslík jest dokonalý plyn a lze jej zkapalnili teprve při 
— 119° a 50 8 atm. tlaku. Zkapalnělý kyslík jest lehce pohyblivá 
světle modrá kapalina, lehčí vody; má vlastnosti magnetické, elek- 
třiny však nevede; vře při — 181° a lze jej též silným ochlazením 
převésti ve stav pevný. 

Kyslík slučuje se se všemi prvky, vyjma helia, neonu, argo- 
nu, kryptonu, xenonu a fluoru v kysličníky a zjev ten nazýváme 
okysličením či oxydaci. Dle toho, kolik atomů kyslíka prvek 
váže, jsou různé stupně oxydace. Tak na př. uhlík a síra tvoří 
2 různé kysličníky 

CO kysličník uhelnatý S0 2 kysličník siřičitý 
C0 2 kysličník uhličitý S0 3 kysličník sírový, 
dusík tvoří, jak jsme seznali, 5 kysličníků atd. 
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Kyslíku používá se k autogennímu svařování kovů, k zavádění 
umělého dýchání (potápěči, v dolech), k oživování utonulých nebo 
zadušených, k výrobě ozonu atd. 

KATALYSA. 

Rozklad peroxydu vodíka a i jiných sloučenin přivoděný půso- 
bením určitých látek nazýváme katalysou. 

Známe totiž látky, které průběh jistých chemických reakcí 
usnadňují, avšak s konečnými zplodinami reakce se neslučují, ani se 
nemění. 

Takové látky nazýváme dle Mitscherlicha kontaktními či dle 
Berzelia katalysátory a působení látek těch nazýváme katalysou. 
Tak na př. platina jemně rozptýlená způsobuje okamžitý rozklad 
peroxydu vodíku, burel urychluje rozklad chlorečnanu draselného, 
kysličník kobaltnatý způsobuje uvolnění kyslíku z chlorového vápna, 
ammoniak se okysličuje jemně rozptýlenou platinou za přítomnosti 
kyslíku v kyselinu dusičnou; taktéž působí katalyticky palladium, 
nikl, kobalt, kysličníky ceru a thoria. 

Takové katalysatory, které reakci urychlují, slují kladnými či 
positivními. Jsou však katalysatory, které reakci zabraňují a na- 
zýváme je zápornými či negativními. Tak na př. okysličení roztoku 
kysličníku siřičitého v kysličník sírový se zamezí přidáním líhu. Líh 
jest tudíž katalysátor záporný. 

HOŘENÍ. 

Chemické slučování se látek s kyslíkem děje se často za 
vývoje světla a tepla a zjev ten slově hořením. To, co v obecném 
životě nazýváme hořením, jest plamenem doprovázené chemické 
slučování kyslíku, obsaženého ve vzduchu s látkami, které jsou 
schopny hoření. 

Avšak hořením vůbec nazýváme také slučování se jedné látky 
s druhou za vývoje světla a tepla. Tak na př. hoří fosfor a antimon 
v chloru, měď v sirné páře. 

Hořením se látky neztrácejí, nýbrž jim přibývá na váze a to 
o tolik, kolik kyslíku pojmou. Spálíme-li odvážený kousek fosforu 
v nějaké nádobě obsahující kyslík, vznikne kysličník fosforečný, 
který váží o tolik více, než fosfor, kolik kyslíka z nádoby ubylo. 

Zdá-li se nám, že hořením dřevo, uhlí, síra atd. mizí, jest to 
tím, že spalováním vznikají plynné zplodiny, které se zevnějškem od 
vzduchu téměř neliší. Kdybychom však tyto zplodiny spalování 
zachytili a vážili, shledali bychom, že jejich váha skládá se z váhy 
spálené látky a váhy kyslíku zmizelého ze vzduchu. 

Aby nějaké těleso hořelo, musí býti zahřálo na určitou teplotu 
t. zv. teplotu zápalnou, která jest u každého tělesa různá; fosfor 
zapaluje se při 60°, síra při 250°, vodík při 600°. 
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Látky, jež se zapalují na vzduchu bez předchozího ohřátí, na př. 
jemně rozptýlený fosfor, kapalný fosforovodik, nazýváme pyrofory. 

Také i teplo, které se při spalování vyvinuje, t. zv. spalovací 
teplo, jest u každé látky jiné; tak na př. u fosforu jest mnohem nižší 
než u vodíka. 

Spalují-li se látky na vzduchu volněji než v kyslíku, vysvětlu- 
jeme si zjev ten tím, že dusík, obsažený ve vzduchu, chová se vůči 
hoření netečně a jako zřeďující prostředek účinek kyslíku mírní. 

Plamen je bud svítivý jako plamen svíčky nebo svítiplynu nebo 
plamen nesvítivý jako plamen Bunsenova kahanu nebo hořícího čisté- 
ho líhu. 

Svítivost plamene způsobují v něm rozžhavená tuhá tělesa na 
př. v obyčejném plamenu pevný, jemně rozptýlený uhlík, vylučující 
se rozkladem látek teplem a rozpálený do řeřa- 
vosti; vnoříme-li do plamene studený předmět 
na př. porculánovou destičku, usazuje se na ní 
uhlík jako saze. 

Plameny různých hořících látek jsou různě 
horké a také jeden a tyž plamen není všude 
stejně horký, vevnitř, kam nemá vzduch pří- 
stupu, jest plamen chladný, o čemž se můžeme 
přesvědčiti, že na př. sirka vnořena dovnitř ne- 
svitivého plamene nechytne. 

Bunsenův kahan (obr. 3.) skládá se z pod- 
stavce, na němž jest zapuštěna trubička k pří- 
vodu plynu. Na podstavci jest upevněna kovová 
trubka, opatřena v dolejší části dvěma otvory 
(a); otvory lze částečně nebo zcela uzavřití 
otáčivou objímkou ( b ). 

Přivádíme-li do kahanu svítiplyn, mísí se v dolení části kahanu 
v určitém poměru se vzduchem, který vniká do kahanu postranními 
otvory a; směs svítiplynu a vzduchu zapálena dává plamen nesvítivý, 
uzavřeme-li přístup vzduchu objímkou b, obdržíme plamen svítivý. 1 ) 

Prudšího hoření a vyšší teploty docílíme vháněním vzduchu 
do plynu, jako jest tomu u kahanu Bunsenova, užívaného v labora- 
tořích nebo vháněním stlačeného vzduchu po případě kyslíku do 
plamene. 

Hoření můžeme přerušiti, zamezíme-li přístup vzduchu (ky- 
slíku) k hořící látce, na př. poléváme-li oheň vodou anebo snížíme-li 
teplotu hořící látky pod teplotu zápalnou, na př. vnoříme-li do plyno- 
vého plamene Bunsenova kahanu síťku kovovou. Svítiplyn pod síť- 
kou sice dále hoří, nikoliv však nad síťkou, ač jí část nespáleného 
plynu prochází, o čemž se můžeme přesvědčiti zapálením plynu nad 
síťkou. 



Obr. 3. 




J ) Podrobnější funkci Bunsenova kahanu viz Formánek, Rukověť 
analytické chemie, díl I. 
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Na tomto základě sestrojil Davy bezpečný hornický kahan. 

Slučování se kyslíku s látkami neděje se vždy za úkazu hoření; 
tak na př. železo slučuje se na vzduchu s kyslíkem v kysličník bez 
nápadného zvýšení teploty; podobně i fosfor slučuje se s kyslíkem 
vzduchu na kysličník fosforečný bez hoření. Jiné látky, které vůbec 
nejsou hořlavé, jako na př. kysličník dusnatý, slučují se s kyslíkem 
vzduchu již za chladu. 

Okysličení, při němž látka již za obyčejné teploty slučuje se 
samovolně s kyslíkem vzdušným, nazýváme autooxydací, tak na př. 
jest to okysličování bílého fosforu ve vlhkém vzduchu, rozklad siro- 
vodíkové vody, okysličování solí železnatých v železité atd. 

OZON, O, = 48. 

Poblízku přístrojů, které vyvozují elektřinu, poblízku svítících 
rtuťových lamp, po bouřce, t. j. všude tam, kde vzduchem prochá- 
zejí elektrické výboje nebo ultrafialové paprsky, cítíme zvláštní ostrý 
zápach, upomínající na hořící síru. 

Tento zápach vzniká od modifikace kyslíku, kterou nazýváme 
ozonem (ozo = cítím). Ozon objevil Schónbein a prohlásil jej z po- 
čátku mylně za nov*ý prvek. 



Obr. 4. 




Ozon vzniká také, vedeme-li kyslík přes vlhký fosfor, rovněž 
při elektrolyse zředěné kyseliny sírové. 

Že ozon vzniká z kyslíku, můžeme se přesvědčiti, necháme-li 
procházeti kyslíkem elektrickou jiskru; množství vzniklého ozonu 
jest však skrovné. 

Větší množství ozonu, ale také jen asi 5—8% získáme, vysta- 
víme-li kyslík účinku temného elektrického výboje. 

Děje se to přístroji t. zv. ozonisátory, které jsou různě sestro- 
jeny. Nejjednodušší ozonisátor jest naznačen v obrazci 4. 

Tvoření ozonu způsobují katodové a ultrafialové paprsky při 
výboji vznikající. 

Za obyčejné teploty jest ozon stálý, zahřetíni mění se v oby- 
čejný kyslík, ve vodě jest skrovně rozpustný. 

Při normálním tlaku a obyčejné teplotě rozpouští se 0,98 g 
ozonu v 1 litru vody. Ve vodním roztoku, zvláště za přítomnosti 
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alkalií se ozon snadno rozkládá v obyčejný kyslík. Snadněji rozpouští 
se ozon v ledové kyselině octové a v chloridu uhličitém modrou 
barvou. 

Chladíme-li kyslík při ozonisování kapalným vzduchem, pro- 
mění se úplně v ozon a zkapalní. Zkapalněný ozon jest barvy temně 
modré, vře asi při — 1 1 9°. 

Plynný ozon -má zvláštní zápach, který cítíme ještě, nachází-li 
se 1 díl ozonu v 500.000 dílech vzduchu. ^ 

Páry čistého ozonu jsou velmi výbušné, mění se totiž ozon 
beze vší příčiny snadno v obyčejný kyslík za vývoje tepla a výbuchu. 



2 O- = 3 0 2 + 70 kal. 

Čistý ozon dráždi silně ku kašli a okysličuje již při obyčejné 
teplotě četné látky, zvláště ve vlhkém vzduchu. Fosfor mění v ky- 
selinu fosforečnou, siru v kyselinu sírovou, arsen v kyselinu arsenitou, 
ammoniak v kyselinu dusičnou, na stříbře tvoří černý peroxyd stříbra. 

Z roztoku jodidu draselného vylučuje se ozonem jod 
2 KJ + H 2 0 + O s = 2 KOH + J 2 + 0 2 



Delším účinkem ozonu okysličuje se jod v kyselinu jodičnou. 

Ústrojné látky ozon okysličuje, proto u přístrojů, které obsa- 
hují ozon, nelze používati kaučukových trubic. 

Také organismy ozon ničí a používá se ho tudíž k čistění vzdu- 
chu, vod, sterilisování mléka atd. 

Mnohá barviva jako na př. roztok indiga, lakmusu se ozonem 
odbarvují. Odbarvováni barviv nebo vylučováni jodu není ovšem 
pro ozon reakce význačná, poněvadž tento zjev způsobuje na př. 
také kyselina dusitá. 

Ozon zjišťujeme tudíž tetramethyldiparaaminodiphenylmeťna- 
nein. Ovlhčíme-li roztokem této sloučeniny v kyselině octové filtrační 
papír a vystavíme-li jej účinku ozonu, nabude barvy fialové. 

Při oxydaci ozonem se objem plynu, obsahujícího ozon, nemění, 
neboť pouze třetí atom kyslíku v ozonu oxyduje. 

V ozonu naučili jsme se znáti kyslík, který se od obyčejného 
kyslíku liší chemickými i fysikálnými vlastnostmi. Vlastnost, podle 
které elementy se mohou objevovati ve dvou nebo několika útvarech 
povahy rozdílné, nazýváme allotropií. 

Strukturní vzorec ozonu píšeme 0 = 0 = 0 nebo 

\ / ; který vzorec jest správnější, není dosud rozhodnuto. 

X 0 7 



VODÍK, H= 1,008. 

Vodík jest jeden z nejrozšířenějších prvků na světě; jest 
součástí atmosféry sluneční a stálic. Ve volném stavu přichází na 
zemi jen nepatrně, na př. v plynech sopek, ,ve štěrbinách ložisek 
karnalitových u Stassfurtu; vzniká také hnitím některých ústrojných 
látek, rozkladem cellulosy jistými mikroorganismy a při máselném 
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kvašení. Obecně přichází vázán ve sloučeninách, zvláště ve vodě, 
která obsahuje V* vodíku dle váhy. 

Vodík lze připraviti: 

1. Elektrolysou kyseliny sírové, zředěné vodou; na záporném 
pólu vystupuje vodík, na kladném kyslík. Rozklad děje se dle 
rovnice 

H 2 S0 4 + 2 H 2 0 = 0 2 + 2 H 2 + H 2 S0 4 . 

K tomu účelu můžeme použiti voltametru (viz stať »Voda«). 

2. Nepřímým rozkladem sloučenin vodíkatých, tak na př. účin- 
kem alkalických kovů sodíku nebo draslíku na vodu. Rozklad na- 
stává již za obyčejné teploty. 

2 Na + 2 HOH = H 2 + 2 NaOH 

Také kovy alkalických zemin na př. vápník rozkládají vodu, 
ale volněji, za jistých okolností i hliník za obyčejné teploty. Zinek, 
železo, nikl rozkládají vodu teprve v žáru. 

2 Fe + 3 H 2 0 = Fe 2 0 3 + 3 H 2 

Působením zředěných kyselin v kovy vyvíjí se vodík již za 
obyčejné teploty. 

Fe -1- H 2 S0 4 = FeS0 4 + H 2 Zn + 2 HC1 = Zn Cl 2 + H 2 

Vodík vzniká též, působíme-li na hliník, zinek nebo křemík roz- 
tokem hydroxydu draselného zahřívajíce 

2 AU- 6 KOH = 2 K 3 A10 8 + 3 H 2 
Zn + 2 NaOH = Na 2 Zn0 2 + H 2 . 

Tohoto způsobu používá se k výrobě vodíku na veliko. 

Průmyslově vyrábí se vodík rozkladem vodní páry uhlím 
v žáru C •+■ H 2 0 — CO + H 2 . Vzniklá směs kysličníku uhelnatého 
a vodíku, t. zv. vodní plyn, žene se za tlaku přes hydroxyd sodný, 
zahřátý na vyšší teplotu. Účinkem kysličníku uhelnatého CO vzniká 
mravenčan sodný, zbývá čistý vodík. 

Rovněž se vyrábí vodík z acetylenu C 2 H 2 zahřejeme-li jej na 
400°; acetylen rozloží se v jemně rozptýlený uhlík a vodík. 

Působením vody v kalciumhydrid CaH 2 vzniká taktéž vodík. 

CaH 2 -F H 2 0 = CaO + 2 H 2 . 

K výrobě vodíku používá se dále ferrosilicia, které působením 
louhu alkalického dá vodík. Značné množství vodíku získává se jako 
vedlejší výrobek při elektrolytické přípravě hydroxydu draselného, 
sodného a chloru. 

Na veliko vyrobený vodík přichází do obchodu stlačený v oce- 
lových válcích jako kyslík. V laboratořích vyrábíme si vodík obvykle 
působením zředěné kyseliny sírové nebo solné na zinek a používáme 
k tomu buď přístrojů plynopudných, různého uspořádání nebo lépe 
přístrojů Kippových. 
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Obyčejný plynopudný přístroj (obr. 5.) sestaví se takto: 

Do skleněné baňky se nasype zrněný zinek nebo na drobno 
nastřihaný zinkový plech; baňka uzavře se dvakráte vrtanou zátkou, 
jíž prochází nálevkovitá trubice, prodloužená téměř ke dnu a plyno- 
pudná trubice. 

Trubicí nálevkovitou přilévá se zvolna zředěné kyseliny síro- 
vé nebo solné, aby se nevyvíjel plyn příliš bouřlivě a trubici do 
úhlu zahnutou odvádí se plyn na libovolné místo. 

Obr. 6. 



Obr. 5. 





Kippúv přístroj (obr. 6.) sklá- 
dá se z vrchní kulovité nádoby 
a protažené v trubku, sahající té- 
měř na spodní dno části b. Do 
střední kulovité nádoby nasype se 
postranním hrdlem zinek a hrdlo 
se uzavře zátkou, opatřenou plynopudnou trubicí s kohoutkem. Trub- 
ka tato spojí se s promývačkou, naplněnou obvykle vodou, aby se 
plyn čistil od stržené kyseliny. Kulovitou částí a naleje se zředěná 
kyselina při otevřeném kohoutku, až naplní úplně spodní nádobu 
a střední nádobu asi do poloviny. Zavřeme-li kohoutek, nemůže plyn 
unikati a vytlačuje kyselinu do hořejší nádoby a; vývoj plynu zne- 
náhla přestane. Jakmile otevřeme kohoutek, vnikne kyselina opět 
do střední nádoby a vývoj plynu opět počíná. 

Použijeme-li k přípravě vodíku prodejného zinku nebo odpadků 
zinkového plechu a technické kyseliny sírové nebo solné, není vyro- 
bený vodík čistý, obsahuje něco sirovodíku, fosforovodíku anebo 
arsenovodíku a nepříjemně páchne; proto provádíme vodík pro- 
mývačkou (obr. 6.), naplněnou roztokem dusičnanu stříbrného nebo 
manganistanu draselného. 

K některým účelům vodík jakož i jiné plyny sušíme; prová- 
díme je nádobami naplněnými hmotami, jež jim odebírají vodu, na 
př. bezvodým chloridem vápenatým, kysličníkem fosforečným atd., 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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nebo promývačkami, naplněnými částečně sehnanou kyselinou síro- 
vou. Sušící látka musí býti vhodně volena, tak na př. ammoniak 
nelze sušiti chloridem vápenatým. 

Vodík sušíme obvykle sehnanou kyselinou sírovou. 

Plyny přechováváme ve zvláštních plynojemech (obr. 7.) Ply- 
nojem skládá se z uzavřené skleněné nebo měděné nádoby áaz ote- 
vřené nádoby B. Obě nádoby spojeny jsou trubkami a a b, opatře- 

Obr. 7. 




nými kohoutky. Spodní nádoba opatřena jest plynopudnou trubkou 
c s kohoutkem uzavíratelným, hrdlem d k jímání plynu a u mědě- 
ného plynojemu vodoměrnou trubicí e. 

Chceme-li jímati plyn, naplníme nejprve spodní nádobu A při 
otevřených kohoutcích a, b, c vodou, až tato vytéká trubkou c, načež 
kohoutek uzavřeme a dolejeine vodou částečně nádobu B, po té 
uzavřeme kohouty a a b, vyšroubujeme závěr hrdla d. vpravíme jím 
trubici přivádějící plyn, který vodu hrdlem vytlačuje. Jakmile naplnil 
plyn dolejší nádobu téměř k hrdlu, což vidíme na vodoměrné trubici, 
vytáhneme trubici plynopudnou a hrdlo uzavřeme. Je-li třeba plyn 
z plynojemu vypouštěti, otevřeme kohoutek b a pak c\ tlakem vody 
z nádoby B uniká po otevření kohoutku c plyn. 



* 
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Vodík jest plyn bezbarvý, bez chuti a bez zápachu, rozpouští 
se ve vodě jen skrovně, v 1 litru vody 15° teplé rozpouští se 
19 cm 3 vodíku; jest nedýchatelný, zapálen na vzduchu hoří plamenem 
téměř neviditelným, velmi horkým a spaluje se na vodu 

2 H 2 + 0 2 = 2 H 2 0. 

Spálením 1 g vodíka (11,2 litru) vyvine se 34,2 kalorií. 

Hoření nepodporuje; hořící svíčka v něm shasne, avšak lze 
způsobiti, že v něm na př. kyslík hoří (obrácený plamen). 1 

Vodík jest nejlehčí ze všech plynných prvků, jeho specifická 
váha obnáší 0,0695, jest tudíž 14,4krát lehčí než vzduch. Jeden 
litr vodíku váží při 0° C a 760 mm tlaku 0,0899 g. 

Pórovitými stěnami prolíná mnohem rychleji nežli vzduch; 
v uzavřené pórovité nádobě, naplněné vzduchem, do níž z venku 
vniká, způsobuje tudíž tlak. 

Pokus provedeme takto: Průiinčitou nádobku galvanického 
článku utěsníme neprodyšně zátkou, jíž prochází skleněná trubice. 
Spodní konec trubice ponoříme do skleněné nádobky, naplněné vo- 
dou. Průiinčitou nádobku pokryjeme zvoncem s hrdlem. Do hrdla 
nasadíme zátku s trubicí, kterou uvádíme vodík. Vodík vniká rychle 
do průlinčité nádobky a způsobuje tam tlak, což se jeví unikáním 
bublinek z trubky ponořené do vody. 

Vodík lze zkapalniti teprve, chladíme-li jej kapalným vzdu- 
chem; kapalný vře při — 252°; též lze jej proměniti ve stav tuhý 
při — 259°. Kapalný vodík jest bezbarvý, snadno pohyblivý, tuhý 
tvoří bílé krystalky. 

Jako kyslík, má vodík zvláštní vlastnost, že se při svém vývinu 
slučuje ihned v molekulu H 2 ; ve zrodu, t. j. v okamžiku, kdy se 
odštěpuje z některé sloučeniny, má velikou náklonnost sloučiti se 
s kyslíkem ve vodu, s chlorem v chlorovodík; kysličníky nebo chlo- 
ridy kovů mění v kovy, vyšší kysličníky mění v nižší kysličníky, 
sloučeniny vodíkaté ve sloučeniny vodíkem bohatší. 

Tuto vlastnost vodíku nazýváme redukci a rozumíme jí také 
odebírání jiného elektronegativního prvku dané sloučenině. Vodík 
jest tudíž redukovadlem. 

2 AgCl + H 2 = Ag 2 +2 HC'1 H s AsO a + 3 H 2 = AsH 3 + 3 H 2 0 

chlorid stříbrný stříbro kyselina arsenitá arsenovodík 

Redukci, při níž se kyslík ze sloučeniny odstraňuje, nazýváme 
odkyslicenim či desoxydací, redukci, záležející v prostém připojení 
(adici) vodíku, nazýváme hydrogenisací (viz níže tvrzení olejů). 

Plynný vodík t. j. již vybavený, redukuje za obyčejné teploty 
jen výjimečně, za to však energicky za tepla nebo pomoci kataly- 
satorů. 

Tak na př. zahřejeme-li černý kysličník měďnatý v trubici, 
kterou proudí vodík, mění se kysličník v červenou měď a na chlad- 
nějších místech usazují se kapky vody 

CuO + H 2 = Cu + H,0. 
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Redukce kysličníku měďnatého nastává již při 140°. 

Kysličník železiťý zahřát v proudu vodíku, mění se při GU0° 
v železo a vzniká voda 

Fe 2 0 3 + 3 H 2 - 3 H 2 0 + 2 Fe. 

Uvádíme-li vodík do roztoku dusičnanu alkalického, v němž 
jest jemně rozptýlena platina, redukuje se dusičnan v ammoniak 
NaN0 3 +• 8 H = NaOH + 2 H 2 0 + NH,. 

Některé kovy pohlcují či jak říkáme okkludují značně 
vodík, na př., tuhá i roztopená měď, železo, nikl, houbovité (práš- 
kovité) palladium nebo platina (platinovaný asbest) a žíháním jej 
opět pouštějí. 

Ponořímc-li do proudícího vodíku na platinovém drátku upev- 
něný platinovaný asbest, nastává tak rychlé pohlcování vodíku, že 
se asbest rozpálí a vodík se vzejme. 

Rozžhavená platina a železo propouštějí značně vodík. 

S alkalickými kovy sodíkem a draslíkem tvoří vodík při 350" 
krystalované hydridy NaH, KH, s lithiem slučuje se za značného 
vývoje tepla v LiH. Vápník shoří ve vodíku při 400° a tvoří hydrid 
CaH 2 . 

Vodík smísen s kyslíkem v poměru na 2 objemy vodíku 
1 objem kyslíku dává t. zv. třaskavý plyn, který zapálen, velmi 
prudce vybuchuje; zápalná teplota obnáší 600 —700°. 

Také směs 2 objemů vodíku a 5 objemů vzduchu dává třa- 
skavý plyn. 

Obr. 8. 




Chceme-li tudíž zapáliti vodík, unikající z trubice plynopud- 
ného přístroje, musíme jej zachytili prve na zkoumavce a zkusiti, 
zda hoří bez výbuchu, jinak by se vodíkový přístroj zapálením 
směsi vodíku a vzduchu roztříštil. 

Za určitého uspořádání hoří vodík v kyslíku bez výbuchu, 
mísíme-li jej s kyslíkem teprve tam, kde vzniklá směs má hořeti; 
při tom vyvinuje se tak vysoká teplota (asi 2000°), že v tomto 
plameni taje i platina a křemen. Neroztoplivá tělesa rozpalují se 
do prudkého žáru a vydávají oslňující světlo, na př. kysličník vá- 
penatý, kysličník hořečnatý, kysličník zirkoničitý. 

K spalování vodíku kyslíkem používáme t. zv. Daniellova ko- 
houtu. (Obr 8.) Zevnější trubicí a přivádí se nejprve vodík, který 
se zapálí, a po té vnitřní trubicí b kyslík. 
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Vodíku používá se k autogennímu svařování kovů, k plnění 
balonů, k osvětlování, k výrobě ammoniaku, k tvrzení olejů a tuků, 
při výrobě lihu a kyseliny octové z acetylenu atd. 

Tvrzení levných olejů a tuků spočívá v tom, že v tucích ob- 
sažené nenasycené sloučeniny, jež způsobují jejich tekutost, a snad- 
né okysličování (oleje se barvi na vzduchu hnědě a nabývají ne- 
příjemného zápachu), nasycují se použitím katalysátorů na př. práš- 
kovitšho niklu vodíkem a přeměňují se v sloučeniny nasycené (hy- 
drogenisace), čímž jakost olejů a luků se zlepší. To jest důležité 
zvláště u olejů, jichž používá se jako poživatin nebo z nichž se 
dělá po tvrzení stearin. 

Také platina, palladium, kobalt, měď, železo, působí jako kata- 
lysátory. 

Tvrzené tekuté oleje, bavlníkový, lněný, rybí tuk užívají se 
v mydlářství k výrobě tuhých toiletních mýdel nebo lze tvrzením 
olejů také získati výrobky, nahražující jedlé tuky zvířecí. 

VODA, H,0. 

Voda jest rozšířena značnou měrou na 
cele zeměkouli ve všech třech skupenstvích. 

Chemicky vázána přichází jako krysta- 
lová a hydrátová voda ve sloučeninách a 
v minerálech. 

Dříve se mělo za to, že voda jest prvkem, 
teprve r. 1781 shledal Cavendish. že hořením 
vodíku na vzduchu vzniká voda; r. 1783 La- 
voisier studoval tento zjev blíže a vyslovil, 
že spojením se vodíku s kyslíkem vzniká voda. 

Voda jest sloučenina jednoho objemu 
kyslíku a dvou objemů vodíku; o tom lze se 
přesvědčiti elektrolysou zředěné kyseliny sí- 
rové v přístroji t. zv. voltametru (obr. 9.). 

Elektrický proud prochází oběma platinovými 
póly a a b, v levém rameně hromadí se vo- 
dík, a v pravém kyslík. Objemy vyloučených 
plynů lze na příslušné stupnici ramen odečísti. 

Voda vzniká sloučením se vodíku sa- 
motného i z veškerých vodíkatých sloučenin 
s kyslíkem, a jest tudíž zplodinou spalování 
veškerých ústrojných látek, tvoří se i dýchá- 
ním lidí a zvířat. 

K utvoření vody není třeba volného ky- 
slíku; vedeme-li vodík přes některé kovové 
kysličníky za tepla, vzniká také voda na př. 

CuO + H, 2 = Cu + H ž O 
Fe 2 0 a + 3 H 2 - 2 Fe + 3 H 2 0. 



Obr. 9. 
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Obyčejná, v přírodě přicházející voda není nikdy čistá; obsa- 
huje rozpuštěné zemité látky, kterými protéká. Chceme-li si tudíž 
připraviti čistou vodu, čistíme ji destilaci (viz str. 12.). 

Jednoduchou destilací získaná voda obsahuje však vždy 
ustrojné látky, proto ji destilujeme znovu za přísady manganistanu 
draselného a vápna, kterými se ústrojné látky okysličí a zničí; 
vodní páry chladíme v chladiči pocínovaném, a vodu jímáme v ka- 
meninových nádobách. Úplně čistá destilovaná voda nevede téměř 
elektrického proudu. 

Čistá voda jest za obyčejné teploty kapalina průhledná, bez 
chuti a zápachu; v tenkých vrstvách bezbarvá, v silných vrstvách 
modrá; obsahu je-li sledy hydroxydu železitého nebo. ústrojné látky, 
přechází barva do zelena. 

Voda tuhne (mrzne) za normálného tlaku vzduchu již při 0° C 
a krystaluje při tom hexagonálně. Bod tuhnutí jest však odvislý od 
tlaku, silným tlakem se snižuje, na př. tlakem 2000 atm. taje led 
již při — 20°. 

Zahříváme-li vodu v otevřené nádobě, počnou se při jisté te- 
plotě uvnitř kapaliny vyvíjeti bublinky vodní páry a jakmile tlak 
páry (cense) dosáhne tlaku atmosférického, počne voda vříti. — 
Teplota, při které zjev ten nastává, zove se bodem varu vody. 

Za normálních poměrů, t. j. při 760 mm tlaku, vře voda při 
100° a mění se v páry. 

Za většího tlaku na př. v uzavřených nádobách (kotlích), vře 
při teplotě nad 100°, za sníženého tiaku na př. ve vzduchoprázdně 
prostoře vře při mnohem nižší teplotě, rovněž i ve vyšších polohách 
na zemi, na př. na Mont Blancu, kde jest tlak vzduchu mnohem 
nižší, vře již při 84,4°. 

V plynné skupenství t. j. v páru, přechází voda i led při každé 
teplotě; při nízkých teplotách odpařuje se ovšem skrovně. 

Voda má zvláštní vlastnost, že dosáhne největší hustoty při 
určité teplotě; kdežto objemu téměř veškerých těles zahříváním 
přibývá, objemu vody při zahřívání z 0° až do 3'98 0 ubývá a teprve 
nad 4° se voda počíná opět roztahovati. 

Specifické teplo vody, tepelná kapacita, je značné; latentni 
teplo tání, t. j. teplo potřebné k přeměně 1 kg ledu ve vodu kapalnou 
0° teplou (pochod endothermický), obnáší 79 kalorií, latentni teplo 
vý parné, t. j. teplo potřebné ku změně 1 kg vody 100° teplé v páry 
100° teplé obnáší 540 kalorií. 

Kdežto 1 kubický decimetr vody váží při 4° 1 kg, stejný ob- 
jem vodní páry váží při 100° a normálním tlaku jen 0,59 g; vodní 
pára zaujímá tudíž 1700kráte větší objem než kapalná voda. 

Při přechodu vody v tuhý stav (pochod exothermický) na- 
stává značné zvětšení objemu; z asi 100 cm 3 vody obdržíme 108 cm* 
ledu. 

Bod tání ledu a tuhnutí (mrznutí) vody nebývají totožné. Vodu 
lze za jistých okolností ochladiti i několik stupňů pod nulu a přece 
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nemrzne. Nejmenším otřesem však taková silně přechlazená voda 
přechází ihned v led; pravíme, že přechlazená voda nalézá se ve 
stavu metastabilním. 

Vodu lze nejen přechladiti ale i za jistých okolností přehřátí 
aniž by vřela. Zahříváme-li čistou na př. destilovanou vodu ve skle- 
něné otevřené nádobě, může se bod varu překročiti a voda přece 
nevře. Vhodíme-li do takové vody kousek pemzy, vyvře voda oka- 
mžitě. 

Zjev ten nazýváme utajeným varem a jest příčinou bouchání 
kapalin zahřívaných k varu. Zamezíme je přídavkem kousku pemzy 
nebo vnořením skleněné kapilární trubičky, na jednom konci za- 
tavené, do kapaliny. 

Voda jest nejobecnějším rozpustidlem látek tuhých, kapalných 
i plynných. 

Rozpustnost tuhých látek jest velmi různá: jsou látky téměř 
nerozpustné na př. síran barnatý, snadno rozpustné na př. uhli- 
čitan sodný a rozplývavé ra př. chlorid vápenatý; také jest roz- 
pustnost závislá na teplotě, obyčejně teplotou rozpustnosti přibývá. 

Rozpustnost látek udávámei čísly, kolik grammů látky při 
určité teplotě rozpouští se ve 100 dílech vody, nebo kolik jest zapo- 
třebí vody k rozpuštění jednoho váhového dílu látky při určité 
teplotě. 

Teplo, jež provází rozpouštění 1 gr látky, nazýváme teplem 
rozpouštěcím; přepočteme-li toto teplo na 1 grammolekulu, obdr- 
žíme molekulárně rozpouštěcí teplo; toto jest na př. u chloridu 
sodného — 1.3 kalorií, u chlorečnanu draselného — 10 kalorií. 

Kladný effekt tepelný při rozpouštění ve vodě jeví takové lát- 
ky, jež při tom s vodou se chemicky slučují; množství tepla při 
slučování může býti pak větší než ono, které se při rozpouštění 
pohlcuje, jako jest tomu při rozpouštění hydroxydu sodného, hy- 
droxydu draselného atd. 

Odečteme-li od rozpouštěcího tepla bezvodé látky rozpouštěcí 
teplo látky vodnaté, obdržíme teplo hydratační, t. j. teplo, jež se uvol- 
ní při vzniku určitého hydrátu z 1 grammolekuly látky bezvodé. 

Teplo, jež se spotřebovalo k rozpouštění látky ve vodě, uvol- 
ní se opět při krystalisaci. 

Roztok, jenž obsahuje takové množství látky, že jí více po- 
jmouti nemůže, slově nasyceným, jinak jest nenasycený. 

Rozpuštěné látky mohou se opět z roztoku vylučovati; oby- 
čejně vylučují se v krystalech a nazýváme zjev ten hráněním či 
krystalisaci. 

Tělesa vylučují se při změně v pevný stav v krystalech více 
méně vyvinutých. 

Tvar krystalů jest důležitá vlastnost k poznání a rozeznání 
látek, poněvadž souvisí úzce s chemickou povahou látek. 

Krystalisace může býti provedena na př. tak, že si připravíme 
roztok látky za horka (vzniká roztok přesycený) a necháme jej pak 
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zvolna v klidu vychladnouti ; chladnutím vylučují se větší krystaly. 
Chceme-Ii získati krystaly drobnější, mícháme při chladnutí roz- 
tokem; to jest krystalisace rušená. Také docilujeme krystalisaci, vol- 
ným odpařováním roztoku. Kapalina, zbývající po krystalisaci, sluje 
matečním louhem. 

Někdy roztok látky, jejíž rozpustnost jest za chladu poměrně 
skrovná, připravený za horka ochlazením nevylučuje ničeho, obsa- 
huje tudíž po vychladnutí více tuhé látky, než by obvykle mohl 
pojmouti; takový roztok sluje přesyceným. 

U takového roztoku způsobíme krystalisaci, vhodíme-li do něho 
malou částečku látky, která je v něm rozpuštěna; tento zjev pozo- 
rujeme na př. u síranu sodného, tak zv. Glauberovy soli. 

Tuhé látky vylučují se při krystalisaci buď bezvodé nebo slou- 
čené s vodou; tuto vodu nazýváme vodou krystalovou, tak na př. 
dusičnan draselný krystaluje bez vody, chlorid barnatý se dvěma 
molekulami vody, síran měďnatý s pěti molekulami vody, síran 
hořečnatý se sedmi molekulami vody. 

Krystalová voda nebývá v látkách stejně pevně vázána; někdy 
uniká z látky již za obyčejné teploty a nazýváme to větráním 
(soda krystalovaná, síran hořečnatý). 

Jiné látky pouštějí vodu teprve zahřátím na př. síran měď- 
natý, chlorid barnatý; některé látky na vzduchu vodu naopak 
přijímají, t. j. se rozplývají (chlorid vápenatý, chlorid zinečnatý). 

Každá látka rozpuštěna ve vodě, zvyšuje bod varu roztoku 
a tento bod varu stoupá s koncentrací roztoku, na př. 44% ni roztok 
chloridu vápenatého vře teprve při 110°. 

Rozpuštěním málo těkavé látky ve vodě sníží se napětí par 
(tense) vody; následkem toho jest bod varu tohoto roztoku vyšší 
než bod varu vody, a proto musíme roztok výše zahřátí, aby jeho 
tense stoupla na stupeň nutný k přemožení tlaku atmosférického. 

Rozpuštěním tuhých látek ve vodě způsobuje se někdy zvýšení 
jindy opět snížení teploty; tak r>a př. rozpouštěním kysličníku síro- 
vého, kysličníku fosforečného, chloridu zinečnatého ve vodě se te- 
plota značně zvýší; rozpustíme-li 36 g chloridu sodného ve 100 cm® 
vody, klesne teplota o 2 - 5°, rozpustíme-li 60 g dusičnanu aminon- 
ného ve 100 cm® vody, klesne teplota o 27°, rozpustíme-li 110 g 
sirnatanu sodného ve 100 cm 3 vody, klesne teplota o 18°, atd. 

Použijeme-li místo vody ledu nebo sněhu, sníží se teplota ještě 
značněji, tak na př. smísením 1 dílu chloridu sodného a 2 dílů sněhu 
klesá teplota na — 20°, smísením 1 kg chloridu vápenatého krystalo- 
vaného (CaCl 2 , 6 H 2 0) s 0*7 kg sněhu, klesá teplota na — 55°. 
Směsi takové sluji směsi zimotvorné (viz též kysličník uhličitý). 

Některé kapaliny, jako líh nebo kyselina sírová, rozpouštějí se, 
t. j. mísí se s vodou v každém poměru. Jiné kapaliny jako na př. 
éter rozpouštějí se ve vodě jen nepatrně a jiné opět jako na př. 
sirouhlík, benzin se ve vodě vůbec nerozpuštějí. 
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Voda slučuje se s mnohými látkami přímo a vznikají slouče- 
niny zvané hydráty. 

Tak na př. kysličník vápenatý dává s vodou hydrát vápenatý 
Ca O + H 2 0 = Ca0 2 H 2 , kysličník sírový monohydrát či kyselinu 
sírovou S0 3 + H 2 0 = H 2 S0 4 , chlorid vápenatý dává krystalovaný 
chlorid vápenatý CaCl 2 + 6 H 2 0 = CaCl 2 (H 2 0) e atd. 

U některých hydrátů máme za to, že voda sloučila se s látkou 
původní v novou molekulu jako jest tomu u hydrátu vápenatého, 
a píšeme Ca(0H) 2 , jinde představujeme si vodu prostě k látce při- 
pojenou jako vodu krystalovou a píšeme ji vedle vzorce látky na př. 
CaCl 2 .6 H 2 0. 

Rozpouštění plynů ve vodě nazýváme pohlcováním či absorpci. 
Pohlcování jednoho a téhož plynu jest tím větší, čím jest plyn 
v kapalině rozpustnější a čím jest teplota kapaliny nižší; při ab- 
sorpci se voda otepluje. Tak 11 a př. 1 objem vody pohlcuje dva 
objemy kysličníku uhličitého, 500 objemů chlorovodíku, 1000 objemů 
ammoniaku atd. 

Voda v prírcpdě přicházející obsahuje rozpuštěné cizí látky 
v měnivém množství. Nejčistší jest voda dešťová a sněhová, obsa- 
huje však pohlcené ze vzduchu plyny, jako kyslík, dusík, kyslič- 
ník uhličitý a sledy ammonných solí atd. 

Pramenitá voda bývá více méně znečistěná dle povahy vrstev 
zemských, jimiž protéká; protéká-li vrstvami žuly nebo ruly, bývá 
poměrně velmi čistá. Protéká-li však vápencem, magnesitem nebo 
dolomitem, rozpouštějí se tyto působením kysličníku uhličitého ve 
vodě obsaženého dosti značně, podobně, setká-li se voda se sádrou 
(síranem vápenatým). 

Obsahují-li vody značnější množství cizích látek, zovou se 
vodami minerálnými, na př. voda hořká obsahuje síran sodný a síran 
hořečnaťý, voda solná obsahuje chlorid sodný, voda železitá obsa- 
huje kyselý uhličitan železnatý, kyselka obsahuje značné množství 
kysličníku uhličitého, sirná voda obsahuje sirovodík. 

Vody, které vyrážejí ze značnějších hloubek a mají značnou 
teplotu, nazýváme teplicemi, thermami. 

Voda mořská obsahuje značné množství chloridu sodného a solí 
horečnatých, průměrně 3'5 %. 

Vody dělíme na tvrdé a měkké. Tvrdá voda jest taková, která 
obsahuje značnější množství solí vápenatých a hořečnatých, kyse- 
lých uhličitanů a síranů. 

Kyselé uhličitany vápenatý a hořečnatý způsobují tvrdost po- 
míjející, která může býti vařením zrušena; kyselé uhličitany rozklá- 
dají se totiž v normálně uhličitany ve vodě nerozpustné; sírany 
vápenatý a hořečnatý způsobují tvrdost stálou, jež vařením nemizí. 

Pomíjející i stálá tvrdost vody tvoří dohromady celkovou 
tvrdost vody. 

Pro mnohé účele průmyslové, jako na př. k napájení parních 
kotlů, se tvrdá voda nehodí, poněvadž vařením vylučuje se z ní 
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nerozpustný uhličitan a síran vápenatý a uhličitan horečnatý jako 
t. zv. kotelní kámen, a musí se proto měkčili; měkčení vody provádí 
se přísadou vápenného mléka (hašené vápno, zředěné vodou) určité 
hustoty, kterým se kyseřý uhličitan vápenatý změní v normálný 
uhličitan vápenatý, kyselý uhličitan horečnatý v nerozpustný hy- 
droxyd horečnatý dle rovnic 

Ca(HC0 3 ) 2 + Ca(OH) 2 — 2 CaC0 3 + 2 H 2 0 

Mg(HC0 3 ) 2 + 2 Ca(OH) 2 = Mg(0H) 2 + 2 CaC0 3 + 2 H 2 0. 

Síran vápenatý odstraní se z vody přísadou sody, kterou se 
mění v nerozpustný uhličitan vápenatý dle rovnice 

CaS0 4 -f- Na 2 C0 3 = CaC0 3 -i - Na 2 S0 4 . 

Je-li obsažen ve vodě síran hořečnatý, reaguje s vápenným 
mlékem a sodou. 

MgS0 4 + Ca(OH) 2 + Na 2 C0 3 = Mg(0H) 2 + CaCO, + Na 2 S0 4 . 

Dle uvedených rovnic vypočítá se množství vápna a sody, 
potřebné ku změkčení 1 hl vody, jejíž složení nutno předem znáti 
(viz Formánek, Rukověť analytické chemie, díl II.). 

K vodě, která se má změkčiti, přidá se vápna, rozmíchaného 
s vodou a roztoku sody v určitém poměru, důkladně se promíchá, 
sraženina se nechá usaditi, načež se voda filtruje. 

V novější době používá se k měkčení vody s prospěchem 
t. zv. permutitu, který má tu výhodu, že při jeho použití není zapo- 
třebí stálého dozoru jako dříve popsaného pochodu změkčovacího. 

Permutit jest křemičitan hlinito-sodný, uměle připravený 
tavením kaolinu s alkaliemi a křemenem; působení jeho záleží v tom, 
že sodík v něm obsažený nahražuje se vápníkem nebo hořčíkem 
z vody, takže voda pak obsahuje neškodný uhličitan neb síran sodný. 

Měkčení vody provádí se tak, že voda se nechá zvolna pro- 
tékati vysokými železnými válci, naplněnými permutitem. 

Upotřebený permutit regeneruje se smísením s roztokem chlo- 
ridu sodného, kterým se vápník a hořčík vylouží a nahradí opět 
sodíkem. 

u 

ZÁKON ZACHOVÁNÍ HMOTY. 

REAKCE JEDNOSMĚRNÉ, ZVRATNÉ A SDRUŽENÉ. 

Při žádné chemické reakci nic se neztrácí. Tento zákon zove 
se zákonem zachování hmoty a pravíme: součet vah látek v reakci 
vstupujících rovná se součtu vah látek reakcí vznikajících. 

Zákon ten prokázal Lavoisier (1743 — 1793), pracemi o hoření 
kyslíku a r. 1908 potvrdil jej přesnými pracemi Landolt. 

Působí-li dva prvky na sebe, vzniká jediná sloučenina, jako 
na př. z hořčíku a kyslíku kysličník hořečnatý. 
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Působí-li prvek na sloučeninu, může vzniknout! jedna látka, 
nejčastěji vznikají však dvě látky a v tomto případě mluvíme o sub- 
stituci či reakci vytěsňovaci či náhradně (záměna). 

2 Na + 2 H 2 0 = 2 NaOH + H 2 . 

Působí-li na sebe dvě sloučeniny, může sice vzniknouti jedna 
složitá látka, obyčejně vzniknou však dvojitou záměnou dvě různé 
sloučeniny. Reakci tu nazýváme rozkladem podvojným 

AgN0 3 + NaCl = AgCl + NaNO s . 

Probíhá-li reakce tak, že látky vzniklé na sebe nepůsobí, nazý- 
váme reakci takovou jednosměrnou na př. 

AgNO s + NaCl = AgCl + NaNO s . 

Veškeré reakce neprobíhají však vždy jednosměrně, nýbrž 
mohou nastati takové okolnosti, že nově vzniklé látky na sebe opět 
účinkují. | H\ 

Při vodíku seznali jsme, že za vyšší teploty rozkládá železo 
vodu ve vodík a s kyslíkem vody se slučuje na kysličník železitý 

2 Fe 

3 H,0 



Fe 2 0 3 
3 H, 



a rovněž jsme seznali, že působením vodíku v kysličník železitý 
vzniká železo a voda 

2 Fe 



Fe 2 0 3 
3 H 0 



3 H 2 0. 



Obě tyto reakce mohou probíhati současně vedle sebe, avšak 
žádná z nich neprobíhá až do konce, což si vykládáme, že postup 
jedné reakce jest omezen reakcí zpětnou, proti ní působící. 

Výsledkem obou protivných reakcí jest pak rovnovážný stav 
mezi železem, vodíkem, vodou a kysličníkem železitým, při kterémž 
v téže době právě tolik železa proměňuje se v kysličník železitý, 
kolik se ho vytvoří z kysličníku zpět. 

Takovou reakci nazýváme reakcí zvratnou. Abychom zvratnost 
reakce označili, píšeme místo rovnítka šipky, tedy 

Fe 2 0 ; , ř 3 H 2 2 Fe + 3 H 2 O. 

Takových reakcí zvratných máme celou řadu, tak na př. půso- 
bíme-li v roztok síranu zinečnatého sirovodíkem, vzniká sirník zineč- 
natý a kyselina sírová; kyselina sírová však sirník zinečnatý čá- 
stečně rozpouští a vzniká opět sirovodík a síran zinečnatý 

ZnS0 4 + H 2 S« > ZnS + H 2 S0 4 . 

Přidáme-li k roztoku chloridu hořečnatého ammoniaku, vy- 
lučuje se hydroxyd horečnatý, a vzniká chlorid ammonný, který 
však vyloučený hydroxyd hořečnatý částečně rozpouští 

MgCl, + 2NH 4 OH« - Mg(OH) 2 + 2 NH 4 C1. 



44 



Působíme-li jodem na kyselinu arsenitou, vzniká kyselina arse- 
ničná a jodovodík, kterým však se kyselina arser.ičná niění zase 
částečně v kyselinu arsenitou: 

H 3 AsO ; , + j 2 + HjO « “H 3 As0 4 + 2HJ. 

Arsenitan sodný se za obyčejných poměrů neokysličuje. Smi- 
síme-li však roztok arsenitanu alkalického s roztokem siřičitanu 
alkalického a třepeme-li směs se vzduchem, okysličuje se siřičitan 
kyslíkem vzduchu v síran a arsenitan v arseničnan 

Na 3 As0 3 • NaSO.,4* 0 2 — Na 3 As0 4 + Na 2 S0 4 . 

Reakci tuto nazýváme reakcí sdruženou. Představujeme si ji tak, 
že nejprve vzniká sloučenina Na 2 SO fl , která ale ihned předává část 
kyslíku arsenitanu. Takových sdružených reakcí máme větší počet. 

U 

PEROXYD VODÍKU, H 2 0 2 . 

Peroxyd vodíku tvoři se vedle ozonu v malém množství při 
volné oxydaci látek, pri volném odpařování a oxydaci silic na vlh- 
kém vzduchu; proto lesní vzduch obsahuje peroxyd vodíku. V ne- 
patrném množství přichází v dešťové vodě a sněhu. 

Byl objeven Thénardem působením kyselin na peroxyd barya. 

Na veliko připravuje se působením kyseliny sirové v peroxyd 
barya 

BaO, + H 2 SO, = H 2 0 2 + BaS0 4 . 

Vzniklý nerozpustný síran barnatý se odfiltruje a získaný per- 
oxyd vodíku se při mírné teplotě koncentruje. Za jistých podmínek 
(destilací ve vakuu) lze obdržeti více jak 99% ní H 2 0 2 . 

Místo kyseliny sírové používá se k rozkladu Ba0 2 také kyse- 
liny fluorokřemičité 

H 2 SiF 0 + Ra0 2 = BaSiF„ + H 2 0 2) 

poněvadž vzniklý krystalický fluorokřemičitan barnatý se lépe fil- 
truje než jemně práškovitý síran barnatý. 

Také z kyseliny persírové připravuje se peroxyd vodíku 

H 2 S 2 0 8 + 2 H,0 = H 2 0 2 + 2 H 2 S0 4 . 

Do obchodu přichází peroxyd vodíku v různých koncentracích, 
nejobvykleji 3%ní. 

30% ní peroxyd vodíku uvádí se do obchodu pod jménem 
perhydrol a slouží k účelům léčebným. V tuhé formě přichází do 
obchodu jako hyperol, sloučenina to peroxydu vodíka s močovinou 1 ) 
CO(NH 2 ) 2 . H 2 0 2 , která se ve vodě rozkládá a skytá peroxyd vodíku. 

‘) močovina CO (NH*)* se míchá s 30%ním peroxydem vodíku, ochla- 
dí se. sraženina se odfiltruje a přidá se 0 - 3% kyselého síranu sodného. 
Tyto preparáty nazývají se také ortizon, perhydrit atd. 
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Čistý peroxyd vodíku jest kapalina syrupovitá hutnoty 1,49, 
ve slabých vrstvách bezbarvá, v silných vrstvách modrá; jest ŽU 
ravý, na kůži způsobuje bílé skvrny, při — 10° tuhne v sloupkovité 
krystaly, mísí se s vodou a zředěný roztok má chuť kovovou. 

Rozkládá se poměrně snadno ve vodu a kyslík za vývoje tepla 

2 H 2 0 2 = 2 H 2 0 + 0 2 + 45 kal. 

Peroxyd vodíku jest jen tenkráte stálý, neobsahuje-li alka- 
licky působících sloučenin, sledy kovových látek nebo rozptýlené 
tuhé látky vůbec; prášek uhelný, zlatý, stříbrný, burel i ve skrovném 
množství přidány způsobují okamžitý rozklad peroxydu vodíku. 

Aby se peroxyd vodíku činil stálejším, přidává se k němu 
kyseliny solné (nebo fenacetinu) a uschováváme jej v lahvích uvnitř 
povlečených parafinem. 

Slučuje se podobně jako voda s mnohými solemi, na př. s uhli- 
čitanem draselným v K 2 C0 3 .2 H 2 0 2 , s fosforečnanem sodným 
v Na 2 HP0 4 .H 2 0 2 , zvláště však s boraxem. 

Peroxyd vodíku jest prudké okysličující činidlo, tak na př. 
z roztoku jodidu draselného uvolňujeTjód 

2 KJ 4- H 2 0 2 = J 2 + 2 KOH. 

Zředěný roztok kyseliny chromové okysličuje v kyselinu per- 
chromovou, vzniká modré zabarvení; protřepeine-li s éterem, pře- 
chází kyselina perchromová (HCr0 5 ) do něho. 

Modré zabarvení však brzo zmizí a vodní vrstva zbarví se 
zeleně solí chromitou, vzniklou redukcí. 

Sirníky okysličuje peroxyd vodíku v sírany na př. černý sir- 
ník olovnatý přechází v bílý síran olovnatý: 

PbS + 4 H 2 0 2 = PbS0 4 + 4 H 2 0. 

Tato reakce využitkuje se k oživování starých olejových obra- 
zů, u kterých při malbě bylo použito běloby olověné, která se časem 
změnila v sirník olovnatý působením sirovodíku ze vzduchu. 

Také mnohá organická barviva okysličují se roztokem per- 
oxydu vodíku, užívá se ho tudíž k bělení pštrosích per, hedvábí, 
vlny, slonové kosti atd. Dále se ho používá v kosmetice k zesvětlo- 
vání vlasů, v lékařství, k desinfekci, poněvadž zastavuje kvašení, 
hnilobu a ničí nízké organismy. 

Peroxyd vodíku působí též jako redukovadlo; kysličník stří- 
brný redukuje se jím ve stříbro, manganistan draselný, v roztoku 
okyseleném kyselinou sírovou, v síran manganatý, chlornan vápenatý 
v chlorid vápenatý; z chloridu zlatitého i ve zředěném roztoku vylu- 
čuje se peroxydem vodíku zlato atd. 

Ag 2 0 + H 2 0 2 = 2 Ag + H a () + 0 2 
2 KMn0 4 + 3 H 2 S0 4 + 5 H 2 0 2 = 2 MnS0 4 + K 2 S0 4 + 8 H 2 0 + 5 0 2 
CaOCl., + H 2 0 2 =CaCl 2 + H 2 0 +0 2 
2 AuC 1 3 + 3 H 2 0 2 = 2 Au + 6 HC1 + 3 0 2 . 
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Redukční schopnost peroxydu vodíku vysvětlujeme si jeho 
strukturním složením H — O — 0-'H; při reakci s látkami redukce 
schopnými vznikne rozštěpením H 2 0 2 molekula kyslíku 0 2> který 
uniká a vodík, který redukuje 

H 2 0 2 = 0 2 + 2 H. 

Nejcitlivější zkoumadlo na peroxyd vodíku jest směs chloridu 
železitého Ee.ýCl ň a ferrikyanidu draselného K*Fe(CN)„.- Do zředě- 
ného roztoku chloridu železitého přidáme několik kapek roztoku 
ferrikyanidu draselného. Tato načervenalá kapalina peroxydem vo- 
díku sezelená a pak zmodrá. 

Další velmi citlivé zkoumadlo na peroxyd vodíku jest roztok 
kyseliny titanové v kyselině sírové. 1 ) Přidáme-li několik kapek tohoto 
zkoumadla ke kapalině, která obsahuje i jen sledy peroxydu vodíku, 
vznikne zabarvení žluté. 

DUSÍK, N= 14,01. 

Volný dusík nachází se smíšen s kyslíkem ve vzduchu, v němž 
jest přibližně dle objemu 4 /» dusíku, a jest rozpuštěn v některých 
minerálních vodách. 

Vázaný dusík nachází se v ústrojných látkách, zvláště v bílko- 
vinách, ve zvířecím organismu, v látkách minerálných jako dusič- 
nany (čilský ledek) nebo jako ammonné soli atd. Také vzniká volný 
jako plyn při hnití působením jistých organismů. 

Ze vzduchu lze jej připraviti různě, tak na př. spalováním fos- 
foru v uzavřené nádobě spotřebuje se kyslík vzduchu a zbude dusík 

P 4 + 5 0 2 = 2P 2 0 3 . 

Vedeme-li vzduch přes žhoucí měď, slučuje se kyslík vzduchu 
s mědí na kysličník měďnatý a zbude dusík 

2 Cu + N 2 + 0 2 = 2 CuO + N 2 . 

Třepeme-li alkalický roztok pyrogallolu v uzavřené lahvi se 
vzduchem, pohltí se kyslík, dusík zbude. 

Těmito způsoby připravený dusík není čistý, obsahuje argon 
a sledy různých jiných plynů. 

Cistýjlusik připravíme si mírným zahříváním roztoku dusitanu 
ammoňněfio 

NH 4 N0 2 = N 2 + 2 H 2 0, 

nebo zahříváním směsi dusitanu sodného a síranu ammonného za 
přísady ammoniaku; unikající plyn propíráme roztokem dvojchro- 
manu draselného a sehnané kyseliny sirové, aby se zbavil kysličníku 

*) Zkoumadlo toto připravíme si takto: ke kysličníku titaničitému při- 
dáme dvojnásobné množství sehnané kyseliny sírové, odpaříme, až počnou 
ucházeti páry kyseliny sírové, načež po vychladnutí zbytku zředíme ledo- 
vou vodou. 
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dusnatého a posléze vedeme dusík přes rozpálenou spirálu měděnou, 
aby se zbavil sledů kyslíku. 

Na veliko vyrábí se dusík fraktionovanou destilací kapalného 
vzduchu (viz kyslík). 

Dusík jest plyn bezbarvý, bez chuti a bez zápachu, ve vodě 
rozpouští se jen skrovně, v 1 litru vody rozpouští se 18 cm 3 dusíku 
při 10°; hutnota jeho jest 0,9674, 1 litr dusíku váží při 0° a normál- 
ném tlaku 1,250 g. 

Dusík není hořlavý, ani nepodněcuje hoření, samotný jest ne- 
způsobilý k dýchání, ale není škodný, světlo v něm hasne, zvířata 
v něm hynou, ale jen proto, že nemají potřebného kyslíku k okysli- 
čení krve. 

Lze jej zkapalniti i ztužiti. Kritická teplota obnáší — 146°, 
kritický tlak 35 atm., bod varu — 194,4°, bod tání — 210,5° C, ka- 
palný jest bezbarvý, hutnoty 0,885; tuhý jest bílý sněhu podobný. 
Dusík lze zkapalniti i za obyčejného tlaku pomocí kapalného vzduchu. 

Dusík jest ve sloučeninách obyčejně 3- a 5mocný. 

Jest poměrně netečný a nereaktivní; přímo slučuje se s někte- 
rými prvky, avšak teprve v žáru ; jsou to lithium, vápník, stroncium, 
baryum, hořčík, bor, křemík, chrom, hliník, měď, zinek, uran, thorium, 
titan a kovy vzácných zemin. Vzniklé sloučeniny ty nazýváme 
nitridy. 

Zahřejeme-li v trubici práškovitý hořčík do mírného žáru 
a vedeme přes něj dusík, vzniká za značného vývoje tepla zelenavě 
žlutý nitrid hořčíku 

3 Mg + Nj4 = Mg 3 N 2 . 

Vodou se nitridy rozkládají za vývoje ammoniaku, na př. 
Mg 3 N 2 + 3 H 2 0 = 2 NH S + 3 MgO. 

S vodíkem a kyslíkem slučuje se dusík teprve působením 
elektrické jiskry. Představujeme si, že tato netečnost jest způsobena 
pevnou vazbou dusíku v molekule N 2 . Uvolní-li se však tato pevná 
vazba příhodně, jest dusík reaktivní jako jiné plyny; seznáváme to 
zvláště při životních pochodech v rostlinách a zvířatech, kde má 
dusík důležitou úlohu. 

Dusíku používá se hojně v průmyslu, k výrobě ammoniaku, 
k plnění žárovek, při bezpečném uchovávání benzinu a benzolu atd. 

SLOUČENINY DUSÍKU S KYSLÍKEM A VODÍKEM. 

Dusík s kyslíkem tvoří tyto sloučeniny: 



kysličník dusný N a O 
„ dusnatý NO 


kyselina dusná 


h 2 n 2 o 2 


„ dusitý N 2 O s 


, dusitá 


hno 2 


„ dusičitý N 2 0 4 






„ dusičný N 2 0 6 

peroxyd dusíku NO ;! 


„ dusičná 


hno 3 
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Z jednoduchých sloučenin dusíku s vodíkem jsou: 
l ammoniak NH :l 

kyselina dusikovodíková (azoimid) HN S 
Chydrazin (diamid) N 2 H 4 

hydroxylamin NH 2 OH. 

i/ 

KYSLIČNÍK DUSNÝ N,0. 

Kysličník dusný tvoří se redukcí vyšších kysličníků dusíku na 
př. rozpouštěním zinku ve zředěné kyselině dusičné atd. 

Připravíme si jej velmi opatrným zahříváním dusičnanu am- 
monného nebo bezpečněji zahříváním stejných molekul dusičnanu 
sodného a síranu ainmonného: 

NH 4 N0 3 = N 2 0 + 2 Ho O 

2 NaNOg + (NH 4 ) 2 SÓ 4 = Na 2 S0 4 + 4 H 2 0 + 2 N 2 0. 

Kysličník dusný jest bezbarvý plyn, zvláštního zápachu, chuti 
nasládlé, těžší než vzduch; h = 1,523. Rozpouští se značně ve vodě, 
studená voda pohlcuje stejný objem, líh čtyřnásobný objem plynu. 
Žárem a elektrickou jiskrou štěpí se v dusík a kyslík. 

Lze jej poměrně snadno zkapalniti již při obyčejné teplotě, 
není tudíž plynem v užším slova smyslu. Kritická teplota obnáší 
35,4°, kritický tlak 75 atm. 

Kapalný kysličník dusný jest bezbarvý, vře při — 87’Q 0 , také 
lze jej snadno ztužiti; přichází do obchodu zkapalněný v ocelových 
válcích. 

Kysličník dusný podporuje hoření podobně jako kyslík; hoří 
v něm tudíž tříska dřevěná, hořčík, fosfor, železo jako v kyslíku. 
Při spalovacím pochodu však plyn nemizí, nýbrž zůstavuje stejný 
objem dusíku a proto jest hoření v něm po chvíli mdlé. 

Směs stejných objemů kysličníku dusného a vodíku zapálením 
prudce vybuchuje, vzniká dusík a voda 

n 2 o -ř h 2 = n 2 + h 2 o. 

Čistý kysličník dusný může býti po nějakou dobu vdechován 
beze škody, způsobuje opojení a pak bezcitnost; používá se ho proto 
v lékařství. 

Konstituční vzorec kysličníku dusného píšeme 

N = N= O 

Kysličníku dusnému odpovídající kyselina jest kyselina dusná, 
nitrosylová 1 ) H 2 N 2 0 2 . 

KYSELINA DUSNÁ H 2 N 2 0 2 . 

Kyselina dusná vzniká redukcí roztoku dusitanu alkalického 
amalgamou sodíkovou: 

2 KN0 2 + 4 H = K 2 N 2 0 2 + 2 H 2 0, 

0 NO jest radikál, který nazýváme nitrosylem; viz kyselinu dusitou. 
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nebo reakcí sulfokyseliny hydroxylaminu s louhem draselným: 
H0NHS0 3 H + 6 KOH = K 2 N 2 0 2 + K 2 S0 3 + 6 H 2 0. 

Z roztoku, neutralisovaného kyselinou octovou, vyloučíme dus- 
nan stříbrný a ten rozložíme kyselinou solnou, zředěnou éterem. 
Kyselina dusná tvoří bílé lístky ve vodě, v alkoholu i éteru rozpustné. 
Tuhá kyselina jest velmi nestálá, třením nebo nárazem vybuchuje. 

Jest kyselina slabá, tvoří soli dasnany normálně (hyponiírity) 
i kyselé na př. normálný dusnan draselný K 2 N 2 0 2 a kyselý dusnan 
draselný KHN 2 0 2 . 

Strukturný vzorec kyseliny dusné píšeme HON = NOH. 

KYSLIČNÍK DUSNATÝ NO. 

Tvoří se zahřetím vzduchu na vysokou teplotu, účinkem elek- 
trických jisker, redukcí vyšších kysličníků dusíku jodovodíkem, fos- 
forem, kysličníkem siřičitým atd. Připravíme si jej, rozpouštíme-li 
měděné hobloviny za chladu v kyselině dusičné h= 1,2 (asi 32% ní): 

3 Cu + 8 HN0 3 = 2 NO -4- 3 Cu(N0 3 ) 2 4- 4 H 2 0. 

Taktéž připravíme kysličník dusnatý zahříváním dusičnanu dra- 
selného s chloridem železnatým a 20% ní kyselinou solnou: 

NaNO s + 3 FeCl ž + 4 HC1 = 3 FeCl 3 + NaCl + 2 H 2 0 + NO. 

Unikající plyn propíráme vodou a louhem draselným. Čistý kyslič- 
ník dusnatý vzniká třepáním kyseliny dusičné se sehnanou kyselinou 
sírovou a rtutí: 

2 HN0 3 + 3 H 2 S0 4 + 6 Hg = 3 Hg 2 S0 4 + 4 H 2 0 + 2 NO. 

Této reakce se využitkuje k stanovení kyseliny dusičné nitrometrem 
Lungeovým. 

Kysličník dusnatý jest plyn bezbarvý, h = 1,038; 1 litr kyslič- 
níku dusnatého váží při 0° a 760 mm tlaku 1,340 g. Ve vodě se skrovně 
rozpouští; lze jej také zkapalniti a ztužiti. Jako se žárem tvoří 
z dusíku a kyslíku, tak se i zase žárem rozkládá zvolna ve své 
prvky. Okamžitě štěpí se výbuchem třaskavé rtuti. 

Podporuje hoření, avšak skrovnější měrou než kysličník dus- 
ný, s kyslíkem slučuje se již za obyčejné teploty v rudý kyslič- 
ník dusičitý N 2 0 4 

2 NO + O ž — N 2 0 4 nebo 2 N0 2 . 

Okyseleným roztokem permanganátu draselného, jakož i ky- 
selinou chromovou okysličuje se kysličník dusnatý v kyselinu du- 
sičnou. Kyselým roztokem chloridu cínatého redukuje se v ammoniak 
a hydroxylamin (NH 2 0H). 

Roztok soli železnaté pohlcuje značné množství kysličníku dus- 
natého; kapalina barví se temně hnědě, vzniká nestálá sloučenina 
FeNOS0 4 , která se však zahříváním snadno štěpí; reakce té pou- 
žíváme k dokázání kysličníku dusnatého. 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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KYSLIČNÍK DUSITÝ N 2 0 3 

připravuje se redukcí kyseliny dusičné kysličníkem arsenitým nebo 
rozkladem dusitanů kyselinou sírovou. Ochlazením par vzniká tma- 
vomodrá kapalina, která se již při — 10° počne rozkládati v ky- 
sličník dusnatý a dusičiťý 

n 2 o 3 =no + no 2 . 

V ledové vodě se rozpouští, vzniká kyselina dusitá. 

N 2 0 3 + H 2 0 = 2 HN0 2 . 

* 

KYSELINA DUSITÁ HN0 2 



jest jednosytná kyselina. Tvoří se redukcí kyseliny dusičné vodí- 
kem ve zrodu na př. působením zinku na zředěný roztok dusičnanu, 
okyselený kyselinou sírovou: 

HN0 3 + Zn + H 2 S0 4 = HN0 2 + ZnS0 4 + H 2 0. 



Lze ji uvolniti z jejích solí, dusitanů, přidáním zředěné kyse- 
liny minerálně neb octové. 

Kyselina dusitá jest nestálá a známa jen v roztoku; již za 
obyčejné teploty se rozkládá v kyselinu dusičnou a kysličník dusnatý 



3 HNO,, 



HN0 3 
2 NO 
H 2 0. 



Vodní její roztok působí jednak jako okysličovadlo, při čemž 
se redukuje v kysličník dusnatý, na př. 



2 HNO., 
2 KJ 
H 2 S0 4 



2NO 

h 

k 2 so 4 

2 H. ? 0 



jednak jako redukovadlo, při čemž se okysličuje v kyselinu dusič- 
nou, na př. 



5 HN0 2 

2 KMn0 4 

3 H 2 S0 4 



5 HN0 3 

k 2 so 4 

2MnSO, 
3 H 2 0. 



Soli kyseliny dusité šlovou dusitany či nitríty, a vznikají re- 
dukcí dusičnanů, na př. tavením s houbovitým olovem 
NaN0 3 -ť Pb = NaN0 2 + PbO. 

Jsou ve vodě snadno rozpustné, jedině dusitan stříbrný jest 
málo rozpustný; roztoky reagují alkalicky. 

Dusičnany alkalické mění se žíháním v dusitany: 



2 KNO 



2 KN0 2 

O,. 
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V chemii organické jsou dusitany alkalické činidlem velmi dů- 
ležitým; používá se jich při výrobě barviv dehtových. 

Konstituční vzorec kyseliny dusité píšeme 




máme ji totiž za sloučeninu hydroxylu s radikálem nitrosylem. 

KYSLIČNÍK DUS1ČITÝ N0 2 (N 2 0 4 ). 

Kysličník dusičitý se tvoří působením elektrické jiskry ve 
směs 1 objemu dusíku a 2 objemů kyslíku 

N, +2 0 2 = 2 N0 2 , 

přímým slučováním kysličníku dusnatého s kyslíkem, při čemž pů- 
vodně bezbarvý plyn zrudne 

2 NO + 0 2 = 2 N0 2l 

též redukcí sehnané kyseliny dusičné škrobem nebo kysličníkem 
arsenitým. 

Připravujeme jej pálením dusičnanu olovnatého 
2 Pb(N0 3 ) 2 = 4 N0 2 + 2 PbO + 0 2 . 

nebo zahříváním kyseliny dusičné s kysličníkem arseniflým. 

Kysličník dusičitý jest plyn za obyčejné teploty barvy rudé, 
dusivý, velice jedovatý a žíravý, kůži barví žlutě. 

Chladíme-li jej směsí soli a ledu, mění se v kapalinu červeno- 
hnědou, která při — 20° ztuhne v bezbarvou krystalickou látku. Tuhý 
kysličník dusičitý taje při — 10°, při 0° žloutne, při 22° počne vříti 
a mění se v rudé páry. 

Zjev ten vysvětlujeme si tím, že při nízkých teplotách vzniká 
kysličník dusičitý o složení N 2 0 4 vyšší teplotou pak dissociuje se 
v NO, dle rovnice 

N 2 0 4< ->2N0 2 . 

Nad 150° počíná se štěpiti v kysličník dusnatý a kyslík, při 
620° jest rozštěpení úplné. 

S vodou, ochlazenou na 0° se přeměňuje částečně v kyselinu 
dusičnou a kyselinu dusitou, za obyčejné teploty v kyselinu dusičnou 
a kysličník dusnatý: 

1. 2N0 2 + H 2 0 = HN0 3 + HN0 2 

2. 3 N0 2 + H 2 0 = 2 HN0 3 + NO. 

Působením alkalií, na př. hydroxydu draselného, v kysličník 
dusičitý vzniká dusitan a dusičnan alkalický: 

2 N0 2 + 2 KOH = KN0 2 + KNO s + H ž O. 

Kysličník dusičitý jest prudké okysličovaalo, draslík shoří 
v něm červeným plamenem, síra, fosfor se v něm snadno spalují. 
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Směs kysličníku dusičitého a par sirouhlíkových zapálena vybu- 
chuje velmi prudce. 

Zvýšený okysličující účinek červené kyseliny dusičné jest způ- 
soben kysličníkem dusičitým, v této kyselině obsaženým. 

Konstituční vzorec kysličníku dusičitého píšeme 

N': : q nebo N q 

KYSLIČNÍK DUSIČNÝ N a 0 6 

Vzniká působením vodu odnímajících činidel na kyselinu dusič- 
nou na př. destilací kyseliny dusičné s anhydridem kyseliny fosforečné. 

2 HN0 3 + P 2 0 6 = N 2 0 5 + 2 HP0 3 . 

Tvoří bezbarvé krystalky, jest nestálý, v krátké době se roz- 
kládá v kysličník dusičitý a kyslík. Ve vodě se rozpouští za silného 
vývoje tepla a mění se v kyselinu dusičnou 

, N 2 0 6 + H 2 0 = 2 HNO s . 

, . 

KYSELINA DUSIČNÁ HN0 3 . 

Kyselina dusičná nachází se ve vzduchu ve skrovném množství 
jako dusičnan ammonný, v dešťové vodě, v mnohých studničních 

Obr. 10. 




vodách; jako soli jest v přírodě velice rozšířena, zvláště jako du- 
sičnan sodný v Chile a v Kalifornii. 

Připravujeme ji zahříváním dusičnanu sodného (čilského ledku) 
s kyselinou sírovou v železných uzavřených kotlích a (obr. 10.) : 

NaNO s + H 2 S0 4 = HN0 3 + NaHS0 4 ; 
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uvolněná kyselina dusičná přeměňuje se teplem v páry, které se 
vedou hliněnými chladiči b, kde se srážejí a kapalná kyselina du- 
sičná jímá se v hliněném jímadle. Tvoří nažloutlou kapalinu, t. zv. 
bílou kyselinu dusičnou, která má hutnotu 1,35 (asi 60% ní). 

Použitím suchého dusičnanu a sehnané kyseliny sírové získá 
se kyselina skoro 100% ní, hutnoty 1,52; nutno však zahřívati za 
sníženého tlaku, aby se nerozkládala. 

Úplně čistou vody prostou kyselinu dusičnou lze získati jen 
vymrzáváním sehnané kyseliny dusičné při velmi nízké teplotě. 
Obdržíme bílé krystaly, tající již při — 41°, které se při 0° 
barví nažloutle vznikajícími kysličníky dusíka. V obchodě přichá- 
zející kyselina obsahuje vždy něco vody. 

Zahříváme-li 2 mol. dusičnanu sodného a 1 mol. kyseliny sírové, 
vzniká nejprve kyselina dusičná a kyselý síran sodný. Vyšší 
teplotou účinkuje utvořený kyselý síran sodný na druhou molekulu 
dusičnanu sodného: 

NaN0 3 + NaHS0 4 = HN0 3 + Na 2 S0 4 . * 

Při tom se však část kyseliny dusičné rozkládá na kysličník 
dusičitý, vodu a kyslík 

2 HN0 3 = 2 N0 2 + H 2 0 + O. 

Utvořený kysličník dusičitý rozpouští se v kyselině dusičné 
a získá se takto kyselina barvy oranžové, hutnoty 1,52 — 1,54, t. zv. 
červená kyselina dusičná, která na vzduchu dýmá (pouští červené 
páry.) 

Jiný způsob technické přípravy kyseliny dusičné dle fíirkelanda 
g tyáeho záleží v tom, že se vede ohřátý vzduch železnou rourou, 
v níž se vyvozuje střídavým elektrickým proudem o napětí 5000 
voltů světelný oblouk 5 — 7 m dlouhý. Působením elektrického proudu 
za vysoké teploty tvoří se asi 2% kysličníku dusnatého, který se 
musí rychle ochladiti na 600- -700°, aby se opět nerozkládal. Horký 
plyn se dále ochladí postupně ve zvláštních chladičích na 50°. Ochla- 
zením slučuje se kysličník dusnatý se zbylým kyslíkem vzduchu na 
kysličník dusičitý, který se vede vysokými věžemi, jimiž protéká 
voda. Tam se působením vody mění v kyselinu dusičnou a dusitou 

2 NOo + H 2 0 = HN0 3 + HNOo, 

které se ve vodě rozpouštějí. Jakmile kapalina nabude větší kon- 
centrace, kyselina dusitá rozkládá se v kysličník dusičitý a dusnatý 

2 HN0 2 = N0 2 + NO + H 2 0, 

při čemž kysličník dusičitý dává s vodou opět kyselinu dusičnou, 
kysličník dusnatý slučuje se s kyslíkem vzduchu opět na kysličník 
dusičitý, až konečně vše se změní na kyselinu dusičnou. 

Dle téhož principu ale strojově poněkud jinak zařízena jest 
výroba kyseliny dusičné Schónherrem. 
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Touto metodou pracují továrny, které mají levnou vodní sílu. 

Další technické metody jsou: 

Metoda O stwald- Bauerova. Směs ammoniaku a vzduchu zahřáta 
přes 300° vede se přes platinu nebo palladium, nebo vyšší kyslič- 
níky olova, mědi, stříbra, manganu, chrómu, niklu, kobaltu atd., 
které působí jako katalysatory. 

Metoda Fratik-Carova. Směs 1 dílu ammoniaku a 50 dílů vzdu- 
chu, vede se 'přPfeplotě 150 — 200° přes slabou vrstvu kysličníku 
thoria nebo směs téhož s kysličníkem ceru. Využitkuje se 90% ammo- 
niaku na kyselinu dusičnou nebo dusitou. 

Metoda Diefenbach-Moldenhauerova. Směs kyanovodíku a vzdu- 
chu vede se při teplotě 300 — 600° přes platinu, irridium nebo 
kysličník manganu. Získá se kysličník dusnatý a z něho pak dalším 
pochodem kyselina dusičná. 

Tyto metody mají neobyčejnou důležitost, poněvadž ložiska 
čilského ledku, z něhož se kyselina dusičná vyrábí a na něž jsme 
byli odkázáni, budou jednou vyčerpána. 

Čistá kyselina dusičná, v obchodě přicházející, jest kapalina 
bezbarvá, slabě páchnoucí, na vzduchu dýmá a přitahuje z něho 
vláhu; hutnota její jest 1,553 při 15°; vře při 86°, při čemž se čá- 
stečně rozkládá; tuhne při — 42°. 

Na světle zvolna žloutne, rozkládá se totiž v kysličníky, ponej- 
více v kysličník dusičitý, vodu a kyslík; zabarvení způsobuje 
kysličník dusičitý, proto nutno ji uchovávati uzavřenou ve tmě a na 
chladném místě. 

4 HN0 3 < * 4 N0 2 + 2 H 2 0 + 0 2 . 

Na světle probíhá reakce od levé strany k pravé, ve tmě za oby- 
čejné teploty probíhá reakce nazpět. 

Vedeme-li páry kyseliny dusičné rozpálenou trubkou, naplně- 
nou drobnými kousky pemzy, štěpí se kyselina dusičná v dusík, 
kyslík a vodu 

4 FINO s = 2 N 2 + 5 O, + 2 H 2 0. 

Chuť má silně kyselou, kůži leptá a barví na žluto a způsobuje 
nesnadno zhojitelné rány. S vodou mísí se ve všech poměrech, při 
čemž se vyvíjí značnější teplo. Jest jedna z nejsilnějších kyselin, 
sehnaná prudké oxydační činidlo, zvláště červená kyselina dusičná, 
v níž obsažený kysličník dusičitý okysličující mohutnost kyseliny 
zvyšuje (viz str. 51.). 

Doutnající tříska nebo uhlík shoří v červené kyselině dusičné 
jasným plamenem. 

Destilujeme-li zředěnou kyselinu dusičnou, unikají zprvu vodní 
páry, kyselina nabývá větší hustoty, až posléze kolem 120° přechází 
68%ní kyselina dusičná. Tatáž 68%ní kyselina vznikne opětovanou 
destilací sehnané kyseliny dusičné, poněvadž se při destilaci kyse- 
lina, jak již na str. 53. pověděno, částečně rozkládá a vzniklou 
vodou se zřeďuje. 
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Chceme-li ze zředěnější kyseliny dusičné získati sehnanou 
kyselinu, smísíme ji se stejným objemem kyseliny sírové a desti- 
lujeme. Mírně zahřátým destilátem proháníme proud vzduchu, aby se 
vypudil v kyselině dusičné ještě pohlcený kysličník dusičitý; takto 
získáme kyselinu 99,8% ní. 

Kyselina dusičná jest jednosytná kyselina, tvoří dusičnany, ve 
vodě rozpustné. Sehnaná kyselina dusičná má konstituční vzorec 

O 

N- 2 '" O 

OH. 

Pusobí-li kyselina dusičná v kovy, které mohou její vodík za- 
stoupiti, vznikají dusičnany kovu či nitráty; při reakci část kyseliny 
dusičné se vznikajícím vodíkem ve zrodu přeměňuje v ammoniak, 
který se s přebytkem kyseliny dusičné slučuje v dusičnan ammonný 



2HNO, 


Zn(N0 3 ) 2 


HNO, 


NH, 


NH, 


Zn 


2 H 


8 H 


3 H 2 0 


HNO, 



Působí-li kyselina dusičná v prvky, které její vodík zastoupiti 
nedovedou, nastává prostá oxydace a kyselina dusičná redukuje 
se v nižší kysličníky dusíku, kysličník dusičitý a dusitý. Tak oxy- 
duje fosfor v kyselinu fosforečnou, cín v kyselinu fí-ciničitou, uhlík 
v kysličník uhličitý atd., na př. 

P + 3 HN0 3 = H 3 P0 4 + N 2 0 3 + N0 2 . 

Sehnaná kyselina dusičná působí v kovy různě; hliník, platinu 
a zlato nerozpoušti, rtuť, měď teprve zahřátím, při čemž se vyvinuje 
kysličník dusičitý. Stříbro, olovo, železo, zinek, hořčík, rozpouští 
snadno. 

Někdy způsobuje kyselina dusičná t. zv. pasivitu kovů, jež 
záleží ve zmenšení jejich reaktivnosti. Vnoříme-li železný plíšek, 
zavěšený na platinovém drátku do sehnané kyseliny dusičné, pak 
opatrně z ní vyjmeme, opláchneme vodou a vnoříme do roztoku 
síranu měďnatého, shledáme, že se nepokrývá mědí jako obyčejné 
železo, nýbrž teprve, otřeseme-li plíškem. 

Ve sloučeniny ustrojné působí kyselina dusičná prudce, buď je 
okysličuje nebo nahražuje jejich vodíky' zbytkem N0 2 , t. zv. nitro- 
skupinou. 

V přírodě vzniká kyselina dusičná podstatně hnitím ústroj- 
ných dusíkatých látek rostlinných i zvířecích za přítomnosti sil- 
ných zásad, drasla, natronu, vápna, magnesie. Při takovém hnití 
vzniká působením mikroorganismů zprvu ammoniak a ten se půso- 
bením nitriíikačních bakterií, nejlépe při teplotě 37° mění v dusitan 
a posléze v dusičnan. Tímto způsobem vzniká z moči do zdivá na- 
sáklé dusičnan vápenatý a vykvétá na zdech poblíž chlévů a záchodů. 

Podobným způsobem vznikla asi také mohutná ložiska čilského 
ledku ze zbytků zvířat a rostlin mořských za přítomnosti sloučenin 
sodných. 
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Kyselina dusičná slouží k výrobě dusičnanů, ammonného a vá- 
penatého, k výrobě umělého hedvábí, k přípravě výbušných látek 
(trinitrotoluolu, nitrocellulosy, kyseliny pikrové atd.), při výrobě ky- 
seliny sírové, při přípravě barviv a léčiv, 

PEROXYD DUSÍKU N0 3 . 

Peroxyd dusíku vzniká dle Raschiga působením kapalného 
kyslíku na kysličník dusnatý; tvoří látku barvy modré, která se již 
nad — 100° štěpí v kysličník dusitý a kyslík, 

KYSELINA DUSÍKOVODÍKOVÁ, AZOIMID HN 3 . 

Kyselina dusíkovodíková vzniká, vedeme-li proud kysličníku 
dusného přes natriumamid zahřátý na 140 — 150°: 

NaNH 2 + N 2 0 = NgNa + H 2 0 

vzniklou sodnou sůl rozkládáme zředěnou kyselinou sírovou a opa- 
trně destilujeme. 

Jest to kapalina bezbarvá, prudce zapáchající, vře při 37° 
a snadno se rozkládá za výbuchu. Náhradou vodíka v této kyselině 
kovy vznikají soli nazvané azidy. 

Některé azidy jsou ve vodé rozpustné, jako azidy sodíku, 
draslíku, lithia, hořčíku, vápníku, hliníku, železa a zinku, jiné neroz- 
pustné, jako azidy stříbra, mědi, olova, azid rtufný atd. 

Získáme je rozpouštěním kovů ve zředěné kyselině dusíkovodí- 
kové nebo srážením roztoků solí kyselinou dusíkovodíkovou. 

Azidy jsou látky výbušné. Azidy alkalií a barya vybuchují 
slabě, avšak azid ammonný vybuchuje zahřetím prudčeji než střelný 
prach, rozkládá se při tom v dusík, vodík a ammoniak: 

2 NH 3 . N 3 H = 3 N 2 + Ho + 2 NH,. 

Také azidy lithia LiN 3 , stříbra AgN 3 , rtuti HgN 3 , olova Pb(Ns) 2 
a mědi Cu(N 3 ) 2 zahřetím nebo nárazem prudce vybuchují. 

Výbušnost kyseliny dusíkovodíkové a azidů nezakládá se ve 
spalování jako jest tomu u střelného prachu, nýbrž v prostém ná- 
hlém rozkladu v jednotlivé součástky. 

Azid stříbra jest bílá látka, chloridu stříbrnému velmi podobná, 
liší se však od něho rozpustností v zředěné kyselině dusičné. 

Strukturní vzorec kyseliny dusíkovodíkové píšeme 

N\ 

II NH 

N 
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HYDRAZIN ČI DIAMID N 2 H 4 . 

Hydrazin tvoří se redukcí kyseliny dusné vodíkem ve zrodu 
HON . NOH + 6 H = H 2 N . NH 2 + 2 H 2 0. 

Vyrábí se působením chlornanu sodného v ammoniak a dalším 
působením vzniklého chloraminu v ammoniak: 

NH 3 + HOC1 = HoNCl + H ? 0 H 2 NC1 + NH 3 = N 2 H 4 . HCI. 

Chlorid hydrazinu přemění se kyselinou sírovou v nesnadno rozpust- 
ný síran a z toho získá se destilaci s louhem draselným při 120° 
hydrát hydrazinu N 2 H 4 . H 2 0. 

Bezvodý hydrazin připravíme destilací hydrátu s pevným hy- 
droxydem draselným. 

Hydrazin jest kapalina bezbarvá, na vzduchu dýmající. S vodou 
se slučuje za vývoje tepla a vzniká hydrát hydrazinu N 2 H 4 . H 2 0. 

Rozpouští se ve vodě a roztok reaguje silně alkalicky. 

S kovy dává hydrazidy na př. hydrazid sodíku H 2 N . NHNa, 
lesklé lístečky účinkem vlhkosti nebo kyslíku ze vzduchu prudce 
vybuchující. 

S kyselinami tvoří hydrazin soli, které v kyselém roztoku 
mají silně redukující vlastnosti, tak na př. redukují soli železité 
v železnaté, ze solí stříbrných vylučují stříbro, ze solí rtuťnatých 
rtuf, atd. 

Při redukci vzniká voda a dusík. 

Soli hydrazinu jsou ve vodě vyjma síranu hydrazinu N 2 H 4 . 
H 2 S0 4 snadno rozpustné. Pálením rozkládají se v soli ammonné 
a dusík. 

AMMONIAK NH 3 . 

V přírodě vyskytuje se ammoniak sloučen s některými kyse- 
linami jako uhličitan, dusitan, dusičnan ammonný, ve skrovném 
množství ve vzduchu, v sopečných plynech, ve vodách a v půdě. 
Vzniká hnitím nebo suchou destilací úsírojných látek, obsahují- 
cích dusík. 

Pálením některých ústrojných látek s vápnem lze veškerý 
dusík přeměniti v ammoniak. Zahříváme-li některé ústrojné dusí- 
katé látky se sehnanou kyselinou sírovou, přeměňuje se jejich dusík 
v ammoniak. který se s nadbytkem kyseliny sírové slučuje v síran 
ammonný. Této reakce užíváme k stanovení dusíku v ústrojných 
sloučeninách, na př. v dusíkatých hnojivech. 

Ammoniak připravujeme různým způsobem, na př. zahříváním 
chloridu ammonného s páleným vápnem, kterým se zároveň zadrží 
vzniklá voda. 

2 NH 4 C1 + 2 CaO = 2 NH 3 + CaCl 2 + CalOH) 2 . 

Anebo žíháme síran ammonný smadbytkem síranu sodného 
(NH 4 ) 2 S0 4 + Na 2 S0 4 = 2 NaHS0 4 + 2 NH S . 
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Suchý plynný annnoniak lze získali, zahříváme-li sehnaný vodní 
roztok aimnoniaku a sušítne-li unikající vlhký plyn páleným vápnem. 

Nitridy kovů rozkládají se vodou v hydroxyd kovu a arnmo- 
niak; tak na př. nitrid hořčíku rozkládá se v hydroxyd horečnatý 
a ammoniak: 

MggN;; + 6 H,0 = 2 NH 3 + 3 Mg(OH),. 

Zahříváme-li roztok dusičnanu alkalického se zinkovým práš- 
kem a louhem draselným, vybaví se nejprve vodík ve zrodu a ten 
redukuje dusičnan v ammoniak 

KN0 3 + 4 Zn + 7 KOH = NH 3 + 4 K 2 Zn0 2 + 2 H 2 0. 

Této reakce využitkujeme v analytické chemii k stanovení 
dusičnanů a používáme k tomu slitiny Devardovy, připravené z hli- 
níku, zinku a mědi. 

Ammoniak jest plyn bezbarvý, pronikavě zapáchající, palčivé 
chuti, lehčí než vzduch, h — 0,59; 1 litr ammoniaku váží 0,775 g. 

Lze jej poměrně snadno zkapalniti (při 10° stačí 654 atm.) 
a i ztužiti. Kapalný ammoniak vře při — 33,7° a tuhý taje při 
—75°. Při vypařování kapalného ammoniaku utajuje se značné 
množství tepla. Vypařením 1 kg kapalného amfnoniaku utají se 
309 kalorií při + 10° a lze snadno docíliti teploty — 40°; této vlast- 
nosti ammoniaku se využitkuje k výrobě umělého ledu. 

Ammoniak se velmi snadno rozpouští ve studené vodě a v lihu. 
Voda ho může pohltiti 1000 objemů při 0°; obyčejně obsahuje po 
nasycení až 35% ammoniaku dle váhy (h = 0,882). Stoupající te- 
plotou však rozpustnost ammoniaku ve vodě klesá a lze vařením 
vodného roztoku vypuditi veškerý ammoniak. 

Ammoniak přichází do obchodu ve vodném roztoku pod ná- 
zvem čpavek; jest to bezbarvá, prudce zapáchající tekutina, ostré 
chuti, reaguje silně alkalicky; má tudíž vlastnosti silně zásadité, 
červený lakmusový papír barví na modro. 

Za obyčejných poměrů ammoniak ve vzduchu nehoří, avšak 
smísen s kyslíkem hoří žlutavým plamenem na vodu a dusík 

4 NH S + 3 0 2 = 6 H 2 0 + 2 N 2 . 

Hoření ammoniaku způsobíme též, uvádíme-li do ammoniaku, 
zahřátého v kádince, kyslík a vnoříine-li do směsi unikajícího animo- 
niaku a kyslíku rozpálenou platinovou spirálu; platina žhne dále, 
působíc jako katalysátor. 

Vedeme-li ammoniak, smísený se vzduchem nebo kyslíkem 
trubicí přes rozpálenou platinovou houbu, mění se v kyselinu du- 
sičnou a vodu 

NH 3 + 2 0 2 = HNO s + H 2 0. 

Mimo to vzniká dusičnan a dusitan ammonný. 



59 



Vedeme-li plynný ammoniak přes roztopený sodík, vzniká na- 
triumamid 

2 Na + 2 NH 3 = 2 NaNH 2 + H 2 , 
jehož se i používá k výrobě kyanidu sodného. 

Vysokým žárem a elektrickou jiskrou štěpí se ammoniak 
v dusík a vodík a naopak lze elektrickou jiskrou z dusíku a vodíku 
získati za jistých podmínek ammoniak. 

S kyselinami slučuje se ammoniak prostou addicí: 

NH 3 + HC1 = NH 4 C1 
2 NH S + H 2 S0 4 = (NH 4 ) 2 S0 4 . 

Ve vzniklých sólech ammonných chová se skupina NH 4 , t. zv. 
radikal ammonium, jako kov. 

Soli amrnonné teplem buď těkají, jako chlorid ammonný, nebo 
se rozkládají jako dusičnan ammonný v kysličník dusný a vodu, síran 
ammonný v dusík, ammoniak, kysličník siřičitý a vodu, kdežto 
amrnonné soli kyselin nesnadno těkavých rozkládají se v ammoniak, 
vodu a anhydrid kyseliny, na př. boritan, fosforečnan, molybdénan 
ammonný atd. 

Silnějšími zásadami vylučuje se z roztoků solí ammonných 
hydroxyd ammonný, který se rozkládá ihned v ammoniak a vodu: 

NH 4 C1 + KOH = NH 4 OH + KCl = NH S + H 2 0 + KC1. 

Ammoniak připojuje se (adduje se) k různým hydroxydům 
a kovovém solím, vznikají ammoniakdty, tak na př. chlorid stříbrný 
dává AgC1.3 NH 3 , chlorid vápenatý dává CaCl 2 .8 NH ; > atd. Z těchto 
sloučenin lze ammoniak yypuditi zahříváním. 

Průmyslově vyrábí se ammoniak různým způsobem: 

1. z ammoniakáltiých či čpavkových vod plynáren neb koká- 
ren. Při výrobě svítiplynu suchou destilaci kamenného uhlí vzniká 
něco volného ammoniaku a soli amrnonné, zvláště uhličitan ammon- 
ný, malé množství sirníku, kyanidu a sulřokyanidu ammonného. 
Aby se ammoniak získal, propírá se svítiplyn vodou, kterou se am- 
moniak a soli amrnonné pohlcují. Získá se takto ammoniaková či 
čpavková voda, obsahující 0,5 — 3% celkového ammoniaku, z niž se 
vypudí ammoniak vařením za přísady žíravého vápna. 

Plynný ammoniak propírá se prve parafinovým olejem pak 
se vede filtry, naplněnými dřevěným uhlím nebo spodiem, aby se 
odstranily z něho látky dehtovité a posléze odvádí se do čisté vody, 
ve které se pohlcuje, nebo do zředěné kyseliny' sírové, a získá se 
tak síran *ammonný. 

2. Metoda Haberova. Směs 1 dílu dusíku a 3 dílů vodíku vede 
se za tlaku 100 -200 atm. horkou kontaktní hmotou, obsahující 
osmium nebo karbid uranu, při čemž nastává sloučení v ammoniak. 

N 2 + 3 H, < *2NH 3 

Dusík k tomuto účelu vyrábí se írakcionovanou destilací kapalného 
vzduchu, vodík z vodního plynu. 
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"3. Metoda Serpekova. Kysličník hlinitý (žíhaný bauxit), pálí se 
v elektrické peci s uhlím v atmosféře dusíkové, čímž vzniká nitrid 

hliniku A1 2 0 3 + 3C4-2N = 2 A1N + 3CO. 

Nitrid hliníku se pak rozkládá za tlaku vodou nebo louhem 

sodným A1N + 3 H 2 0 = NH S + Al(OH) a . 

% 

4. Z kyseliny borité H 3 B0 s a dusíku připraví se borodusík BN, 
který působením vody a kyselin štěpí se v ammoniak a bóritou 
kyselinu: 

BN + 3 H 2 0 = NH S + H s B0 3 . 



5. Dle metody ťrank-Carovy lze ammoniak vyrobiti také z du- 
síkatého vápna, rozkladem téhož přehřátou vodní párou, nebo se 
zahřívá dusíkaté vápno za tlaku s vodou, ku které byl přidán hy- 
droxyd nebo uhličitan alkalický: 



CaCN 2 + 3 H 2 0 = CaC0 3 + 2 NH a . 

6. Z rašeliny. Do rašeliny žene se směs horkého vzduchu a pře- 
hřáté vodní páry, uniká ammoniak vedle jiných plynů. 

Do obchodu přichází ammoniak buď rozpuštěný ve vodě, ob- 
sahující 25—35% ammoniaku nebo kapalný v ocelových válcích. 

Ammoniaku používá se k výrobě kyseliny dusičné, v textilním 
průmyslu v barvírnách, v továrnách na barviva a laky, v cídírnách, 
při výrobě umělého ledu, k hašení požárů atd. 



HYDROXYLAMIN NH 2 OH, 

Hydroxylamin tvoří se působením vodíku ve zrodu na kysličník 
dusna tý, dusičitý, nebo kyselinu dusičnou na př. 

NO + 3 H = NH 2 OH. 

Připravuje se elektrolytickou redukcí kyseliny dusičné, při 
čemž se používá jako katody amalgamovaného olova a jako elektro- 
lytu 50% ní kyseliny sírové, do níž se za chlazení přikapává kyselina 
dusičná. 

Vzniká síran hydroxylaminu, ze kterého se uvolní hydroxylamin 
barytovou vodou. 

Hydroxylamin (bezvodý) tvoři bezbarvé jehličky, ve vodě se 
snadno rozpouští, taje při 33°. Zapálen hoří plamenem žlutým. 

Jest velmi nestálý, již za obyčejné teploty rozkládá se zne- 
náhla v dusík, kysličník dusný, ammoniak a vodu. Přehřátím roz- 
kládá se za výbuchu. 

Jest velmi slabou zásadou, s kyselinami tvoří soli hydroxyl- 
aminové, na př. síran NH 2 0H.H 2 S0 4 , chlorid NH 2 0H.HC1. 

Chlorid hydroxylaminový liší se od chloridu ammonného roz- 
pustností v líhu, zahřetím nesublimuje, nýbrž se rozkládá, vodní 
roztok reaguje silně kysele. 
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Hydroxylamin jest redukční činidlo. Z roztoků solí mědnatých, 
stříbrných, rtufnatých i zlatitých vylučuje kov, z alkalického roztoku 
soli měďnaté vylučuje červený kysličník tnědný. 

iS 

KYSELINY, ZÁSADY, SOLI 

Značná část chemických sloučenin nabývá v roztoku zvláštních 
vlastností. Roztoky jedněch látek mají chuf kyselou, rozpouštějí 
některé kovy za Vývoje vodíku a mění modrou barvu lakmusu na 
červeno; takové látky nazýváme kyselinami. 

Takové kyseliny jsou na př.: 
kyselina solná HC1, 
kyselina dusičná HNt) 3 , 
kyselina sírová H 2 S0 4 , 
kyselina fosforečná H 3 P0 4 , 
kyselina křemičitá H 4 Si0 4 . 

Roztoky jiných látek mají chuť louhovitou, mění červenou bar- 
vu lakmusu na modro; látky tyto nazýváme zásadami. 

Takové zásady jsou na př. : 
hydroxyd sodný NaOH, 
hydroxyd ammonný NH 4 OH, 
hydroxyd vápenatý Ca(OH) 2 , 

. hydroxyd barnatý Ba(OU) 2 . 

Poznáváme tudíž obecně kyseliny podle kyselé reakce, že 
barví lakmus na červeno a zásady podle alkalické reakce, že barví 
lakmus na modro. 1 ) 

Hlavním příznakem kyselin je všaK, že obsahují jeden nebo 
více vodíků, které lze nahraditi kovy nebo radikály nahražujícími 
kovy (NH 4 ). 

Nahradíme-li vodík kyselin kovem, obdržíme novou sloučeninu, 
kterou nazýváme solí. Nahradíme-li na př. v kyselině dusičné atom 
vodíku sodíkem, vznikne dusičnan sodný NaN0 3 . U kyselin, které 
obsahují více atomů vodíkových, můžeme často, ale ne vždy nahra- 
diti veškeré atomy vodíku kovem. 

Tak na př. v kyselině sírové, fosforečné a křemičité lze nahra- 
diti veškeré atomy vodíku kovem, avšak v kyselině fosforité H 3 P0 3 
jen dva atomy vodíku na př. Na 2 HP0 3 , v kyselině fosforné H 3 P0 2 
toliko jeden atom vodíku na př. NaH 2 P0 2 . 

• Podle toho, kolik vodíků lze v kyselině nahraditi, rozeznáváme 
kyseliny jedno-, dvoj- a vícesytné. Tak na př. kyselina dusičná a fos- 

1 ) Barvivo lakmusu jest směs modrých barviv. která vznikají kvaše- 
ním jistých lišejníků. K zjištění kyselosti a zásaditosti roztoků používáme 
papírků napojených různými barvivý, citlivými vůči kyselinám a zásadám; 
jsou to obecně lakmus, kurkuma, fenolftalein. Papírky takové nazýváme 
papírky reagenčními. 
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forná jest jednosytná, kyselina sírová, uhličitá a iosforitá dvojsytná, 
kyselina fosforečná a arsenitá trojsytná, kyselina křemičitá čtyřsytná. 
Bude tudíž všeobecný vzorec kyselin 

A (H)x, 



kde A značí nekov nebo skupinu kyselou dávající s vodíkem kyselinu 
a x počet vodikú. 

Nahradíme-li vodíky kyseliny úplně kovy, vznikají soli nor- 
málně, nahradíme-li vodíky jen částečně, vznikají soli kyselé, tak 
na př. kyselina sírová tvoří NaHS0 4 kyselý síran sodný a Na 2 S0 4 , 
normálný síran sodný. 

Kyselina fosforečná tvoří 



Na H„ P 0 4 
Na 2 lí P O 



*1 



kyselé fosforečnany sodné 
Na 3 P0 4 normálný fosforečnan sodný. 



Soli, jež odvozujeme od vícesytných kyselin, označujeme také 
dle počtu zastoupených atomů vodíku jako primárné (NaH 2 P0 4 ), 
sekundárné (Na 2 HP0 4 ) a tertiárné (Na 3 P0 4 ). 

Vodíky vícesytných kyselin mohou býti nahrazeny různými 
kovy, na př. NaKC0 3 uhličitan sodno-draselný, Na 2 KP0 4 fosfo- 
rečnan sodno-draselný, KA1(S0 4 ) 2 síran hlinito-draselný atd. 

Zásady lze odvoditi od kysličníků zásaditých, připojí-li se 
k nim voda. Tak na př. kysličník sodný dává s vodou zásadu hydro- 
xyd sodný, podobně kysličník vápenatý, atd. 



Na 2 0 + H 2 0 = 2 NaOH 
Ca O + H 2 0 = Ca0 2 H 2 čili Ca(OH) 2 ; 
bude tudiž typická formule zásad 

M(OH) x. 

kde M značí kov, x pak počet skupin OH; zásady rozděliti lze v kov 
a skupinu O H, kterou nazýváme hydroxylem. 

Od zásad lze teoreticky odvozovati soli, nahradíme-li hydro- 
xyly v jedné nebo ve více molekulách zásady halovými prvky 
(Cl, Br, J), kyselou skupinou (N0 3 , S0 4 atd.) neb<^ atomy vodíkové 
t. zv. zbytkem či radikálem kyseliny. 

Radikálem kyseliny rozumíme skupinu atomů, jež zbývá, ode- 
čteme-li od vzorce kyseliny skupiny OH, tak na př. radikálem ky- 
seliny dusičné bude HNO a — OH = N0 2 , radikálem kyseliny sírové 
H 2 S0 4 — 2 OH = S0 2 atd. odvodíme tedy na př. NaN0 3 od NaOH, 
nahradíme-li H radikálem N0 2 . Rovněž CuS0 4 odvodíme od Cu(OH) 2 
nahradíme-li H 2 radikálem S0 2 . 

Dle počtu vodíků resp. hydroxylů v zásadě, rozeznáváme zá- 
sady jednosytné, dvojsytné a vícesytné. Tak na př. hydroxyd sodný 
NaOH jest zásada jednosytná, hydroxyd vápenatý Ca(OH*), jest 
zásada dvojsytná, hydroxyd vizmutitý Bi(OH) a jest zásada Troj- 
sytná. Vícesytné zásady mohou tvořiti soli normálně a zásadité na 
př. hydroxyd olovnatý Pb(0H) 2 dá Pb(N0 3 ) 2 normálný dusičnan 
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olovnatý a Pb(OH)NO s zásaditý dusičnan olovnatý; hydroxyd viz- 
mutitý Bi(OH) 3 dá BiONCK zásaditý dusičnan vizmutitý aBi(N0 3 ) 3 
normálný dusičnan vizmutitý. 

Kyseliny a zásady, obsahující kyslík, nazývají se kyslíkaté 
kyseliny, kyslíkaté zásady, a soli jim odpovídající kyslíkaté soli. 

Známe však kyseliny, zásady a soli, jež obsahují místo kysl íku 
jiný prvek, na př. síru nebo jsou tvořeny halogeny; chloremTBro- 
mem, jodem a fluoTěm. 

Na př. kyselině arsenité H 3 As0 3 odpovídá kyselina thioarsenitá 
H 3 AsS 3 , hydroxydu sodnému NaOH odpovídá hydrosulíid sodný 
NaSH. 

Kyseliny tvořené halogeny jsou na př. HC1 kyselina chloro- 
vodíková, HBr kyselina bromovodíková, HJ kyselina jodovodíková. 

Soli vznikají obecně, působí-li kyseliny v zásady na př. 



HNO, 


Na N 0, 


H Cl 


Na Cl 


h 2 so 4 


NaOH 


H 2 0 


NaOH 


H,0 


2 Na OH 



Na 2 S 0 4 
2 H a O. 



Vznik soli z kyseliny a zásady můžeme psáti všeobecně 
fl.H + fr.OH == a.b + H ,0. 

Smísíme-li kyselinu s určitým množstvím zásady, zmizí vlast- 
nosti kyseliny i zásady a vznikne sůl. Pravíme, že kyselina se zobo- 
jetnila či zneatralisovala zásadou nebo naopak. 

Působíme-li na př. na kyselinu solnou, jež barví lakmusový 
papír červeně, hydroxydem sodným, který barví lakmusový papír 
modře tak, aby nastalo zobojetnění, vznikne chlorid sodný 

HC1 + NaOH = NaCl + H 2 0, 

který nebarví lakmusu ani modře ani červeně, a pravíme, že chlorid 
sodný reaguje neutrálně. 

Na základě toho můžeme zjistiti, kdy dané množství kyseliny 
jest zásadou zneutralisováno. 

Látky, jež nám udávají tuto neutralisaci, nazýváme indikátory; 
indikátorů jest značný počet, mimo lakmus (azolithmin), kurkuma, 
fenolftalein, methyloranž, ethyloranž, lakmoid, červeň kongo, alka- 
lická modř, kyselina rosolová, alizarin, alizarinová zeleň, jodeo- 
sin atd. 

Při neutralisaci 1 mol. kyseliny 1 mol. zásady uvolní se vždy 
totéž teplo, a to 13,7 kalorií. Toto teplo zove se teplem neutr a- 
lisačním. 

Roztoky veškerých solí nereagují vesměs neutrálně. Tak na 
př. sehnanější roztok chloridu ammonného NH 4 C1, roztok chloridu 
hlinitého A1C1 3 reagují kysele, ač by měly reagovati neutrálně. Roz- 
toky uhličitanu sodného Na 2 C0 3 , fosforečnanu sodného Na 2 HP0 4 , 
kyanidu draselného KCN, křemičitanu sodného Na 2 Si0 3 reagují proti 
očekávání alkalicky. 

O těchto zvláštních zjevech bude promluveno při hydrolyse 
solí vodou. 
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ELEKTROLYTICKÁ DISSOCIACE, ELEKTROLYSA. 

Srovnáme-li 

vzorce kyselin HC1, HN0 3 , H 2 S0 4 , H 3 P0 4 , H 4 Si0 4 

a vzorce zásad KOH, NaOH, NH 4 OH, Ba(OH) 2 , Bi(OH) 3 , 

a přihlédneme-li k jejich význačným vlastnostem, shledáváme, že ky- 
seliny jsou chuti kyselé a barví, jsou-li rozpustný, lakmus červeně, 
zásady jsou chuti louhovité a barví, jsou-li rozpustný, lakmus modře. 

Všem kyselinám jest společný vodík H, všem zásadám jest 
společný hydroxyl OH, a jejich ztrátou pozbývají kyseliny i zásady 
společných vlastností, a stávají se skupinami kyselými, v druhém 
případě skupinami zásaditými. 

Sloučí-li se skupina kyselá se zásaditou skupinou, vznikne sůl. 
Můžeme si tudíž mysliti, že každá kyselina jest sloučenina vodíku 
a skupiny kyselé, každá zásada sloučenina hydroxylu a skupiny 
zásadité a každá sůl sloučenina skupiny kyselé a skupiny zásadité. 

Význačné vlastnosti kyselin i zásad nejeví se však na látkách 
samých, nýbrž teprve stýkají-li se s vodou. Plynný chlorovodík 
mění se při nízké teplotě v kapalinu, která barviva lakmusového ne- 
mění, avšak rozpuštěn ve vodě, dává silně kyselý roztok, kyselinu 
solnou, která barví lakmus na červeno. 

Soudíme tudíž, že vlivem rozpustidla (vody) štěpí se kyseliny, 
zásady a soli v jednotlivé součásti; každou takovou součástku zove- 
me dle Faradaye ionem, který dle své povahy nabývá při tom urči- 
tého kladného (+) nebo záporného ( — ) náboje, tak na př. 
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v H a Cl 

+ 


KOH 
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„ K „ OH 
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Tyto iony nejsou totožné s prvky, nýbrž mají zcela jiné vlast- 
nosti a liší se podstatně od prvků, že mají určitý elektrický náboj. 

Poněvadž roztok látky jest za obyčejných poměrů elektroneu- 
trálný, t. j. nejeví na venek žádného napětí elektrického, soudíme, 
že množství elektřiny kladné jest rovno témuž množství elektřiny, 
záporné. 

Takovéto štěpení se vodivých látek vodou v jednotlivé sou- 
částky či iony zoveme elektrolytickou dissociací a roztok látky zo- 
veme elektrolytem. 

Ponoříme-li na př. do roztoku chloridu mědnatého v nějaké 
nádobě (obr. 11.) dva dráty a vedeme-li kapalinou elektrický proud, 
vylučuje se na záporném pólu med a na kladném pólu chlor. 

Z toho soudíme, že elektrickým proudem nastává štěpení 
v iony, t. j. CuCL štěpí se v ion Cu a ve 2 iony Cl, a poněvadž se 
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protivné elektřiny přitahují, putují kladně nabité iony Cu k záporné- 
mu pólu či katodě (k) a záporně nabité iony Cl putují ke kladnému 
pólu či anodě (a), kde nastává vyrovnání elektřiny, a iony se vyloučí 
ve stavu neelektrickém jako Cu (kovová měď) a Cl 2 (plynný chlor). 

V roztoku vytvoří se 
další nové iony, putují 



Obr. 11. 
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k elektrickým pólům a to 
se opakuje, až se veškeré I 

iony mědi a chloru vylou- 
čí. Podobný zjev pozoru- 
jeme i u jiných látek ve 
vodě rozpustných. 

Část kladné nabitá 
putující k záporné elek- 
trodě (katodě) nazývá se 
kalionem, část záporně 
nabitá, putující ke klad- 
né elektrodě (anodě) na- 
zývá se anionem. 

Na katodě vylučuje 
se tudíž vodík a kovy, a 
na anodě skupiny kyselé, 
na př. Cl, S0 4 atd. 

Množství přenesené elektřiny v časové jednotce záleží: 

1. 11 a počtu ionů, tedy 11 a počtu dissociovaných molekul roz- 
puštěné látky, 

2. na rychlosti ionu. 

Počet ionů souvisí s váhovým poměrem látky rozpuštěné a vo- 
dy. Zřeďujeme-li roztok, zvyšuje se hydrolysou dissociace, ale jen 
k jisté mezné hodnotě. 

Rychlosti ionům přibývá, zvyšujeme-li teplotu a ubývá, přidá- 
váme-li do vodního roztoku látky špatně vodící, na př. líhu. 

Vyjádříme-li váhové množství štěpící se látky vahou moleku- 
lárnou v gramech, tedy t. zv. grammolekulou nebo molem , zove se 
váhové množství každého z obou ionů gramionem. 

Podle mocenství označujeme iony kladné místo znaménky 
+ jednou, dvěma atd. tečkami, iony záporné místo znaménky — 
jednou, dvěma atd. čárkami. 

Tak na př.: 

H Cl štěpí se 



H« S 0 4 



H’ + cr 
2H‘ + SO + " 
Na- + OH 



NaOH „ 

Cu S 0 4 „ 

Sb Cl, 

Tato teorie štěpení se látek 
Chemické reakce v roztoku jsou tudíž reakce ionů. 



„ Cu" + S0 4 " 

„ Sb- + 3ď 

v roztoku zove se teorií ionovou. 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie 
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Označením reakcí dle ionové teorie se psaní rovnic značně 
zkrátí. Tak na př. píšeme reakce dle starého způsobu: 

NaCl -i- AgNO s = AgCl + NaNO a 
CaClo + 2 AgN0 3 = 2 AgCl + Ca(N0 3 ) 2 
FeCl 3 + 3 AgN0 3 = 3 AgCl + Fe(NO„), 

Dle teorie ionové psali bychom: 

Na- + ď + Ag- + N0 3 ' = Ag Cl + Na* + N0' 3 
Ca" + 2 Cl + 2 Ag- + 2 N0' 3 = 2 Ag Cl + Ca" + 2 N0' 3 
Fe- + 3 ď + 3 Ag- + 3 N0' 3 = 3 Ag Cl + Fe~ + 3 NO g 

Přihlédneme-li k těmto rovnicím, shledáme, že jisté iony při- 
cházejí na obou stranách rovnic a jsou tudíž pro vznik chloridu 
stříbrného méně významné. 

Škrtneme-li tyto iony, obdržíme jednoduchou rovnici 

Ag‘ + Cl' = AgCl, 

která značí, že ion stříbra dává s ionem chloru nerozpustný chlorid 
stříbrný. 

Působí-li kyselina solná v hydroxyd sodný, píšeme: 

HC1 + NaOH = NaCl + H 2 0 

čili dle ionové teorie: 

H- + Cl' + Na- + O H' = Na- + Cl' + H 2 0. 

Iony na obou stranách rovnice přicházející lze škrtnouti a tak 
bude tato rovnice zníti 

H’ + OH = H 2 0 

čili spojením vodíkového a hydroxylového ionu vzniká nedissocio- 
vaná voda. 

Tento způsob psaní platí o veškerých reakcích silnč dissocio- 
vaných látek, u látek málo dissociovaných označujeme vzorce také 
příslušnými znaménky, ale neoddělujeme jich znaménkem +, nýbrž 
píšeme na př. H'OH', NH‘ 4 OH', H‘ 2 S'' atd. 

Pochod, při kterém se působením určitého množství elektřiny 
vyloučí ion ve stavu neelektrickém, nazýváme elektrolysou. 

Podle elektrické vodivosti rozdělujeme látky na: 

1. elektrolyty, t. j. takové látky, jejichž roztoky vedou dobře 
proud elektrický a silně se štěpí či dissociují; 

2. poloelektrolyty, jejichž roztoky špatně vedou proud a disso- 
ciují se skrovně; 

3. neelektrolyty, které nevedou proudu a téměř se nedissociují. 
K elektrolytům náleží ve vodě rozpustné soli a silné kyseliny, 

na př. kyselina sírová, solná, dusičná, fosforečná, ferro- a ferri- 
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kyanovodíková, šíavelovd, dále silné zásady, na př. hydroxyd dra- 
selný, sodný, lithný, vápenatý, barnatý atd. 

K poloelektrolytům náleží slabé kyseliny, jako: kyselina boritá, 
křemičitá, uhličitá, sirovodík, kyanovodík, kyselina vinná, kyselina 
octová atd., slabé zásady, hydroxyd ammonný, zelezitý, hlinitý, 
mědnatý atd. 

Neelektrolyty jsou čistá voda, kyanid rtuínatý, rhodanid žele- 
zitý, líh, petrolej, benzol, cukr atd. 

Teorie dissociace v roztoku vyslovena nejprve Clausiem roku 
1857 a probádána švédským učencem Swante Arrheniem r. 1887. 

v 

HYDROLYSA. 



Chemicky čistá voda jest téměř neelektrolytem a jen nepatrná 
část její se štěpí v iony H' a OH' dle vzorce: 



H 2 0«^H-+0H'. 



Dle zákona o působnosti hmoty*) jest štěpení se vody dáno 
rovnicí 

lh'l X I t ) M ’ I 

Kh 2 0. 



[H] X [OH' 



IH.O] 



Poněvadž čistá voda má vždy tutéž koncentraci, jest součin 
ionů vodíkových a hydroxylových konstantní, obnáší pro 18° 
064X10-' 4 . 

Koncentrace ionů vodíkových a hydroxylových jsou u čisté 
vody a roztoků neutrálných stejné; obsahuje-li roztok rozpustnou 
kyselinu, převládají iony vodíkové, obsahuje-li roztok rozpustnou 
zásadu, převládají iony hydroxylové. 

Rozpustíme-li sůl AB tvořenou jednomocným anionem A a jed- 
nomocným kationem B, štěpí se tato vždy v iony A! a B\ Na tyto 
iony působí iony dissociované vody a to dle složení solí různě. 

Náleží-li iony soli v roztoku vodném 

a) silné kyselině a silné zásadě, jest vliv ionů H' a OH' roven 
skoro nule a roztok jest prakticky neutrálný, jako na př. roztok 
chloridu draselného KC1, síranu draselného K 2 S0 4 , dusičnanu sod- 
ného NaN0 3 . 

Náleží-li však iony soli v roztoku: 

b) silné kyselině a slabé zásadě, 

c) slabé kyselině a silné zásadě, 

d) slabé kyselině a slabé zásadě, 

štěpí se takové soli působením ionů vody tak, že vznikne v případě 
b) volná kyselina, v případě c) volná zásada a v případě d) volná 
kyselina i volná zásada. Zjev ten nazýváme hydrolysou. 

V případě b) jest poměr ionů A' a B' k ionům vody H‘ a OH' 
takový, že množství ionů B‘ a OH' jest větší, než za daných pod- 



) Viz zákon o působnosti hmoty. 
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mínek může býti v dissociaci udrženo a proto část jejich spojí se 
v nedissociovanou zásadu BOH a zbylé iony H' představujíce vol- 
nou kyselinu, způsobí kyselou reakci roztoku. 

Tak na př. reaguje ne příliš zředěný vodní roztok chloridu 
ammonného, vodní roztok síranu hlinitého, železitého nebo chromi- 
tého kysele, poněvadž se skládají ze silné kyseliny a slabé zásady. 

V případě c) jest poměr ionů A' a B' k ionům vody H' a OH' 
vždy takový, že množství ionů A' a H‘ jest větší, než může býti za 
daných podmínek v roztoku udrženo a tudíž část jejich spojí se 
v nedissociovanou kyselinu AH a zbylé iony OH', představujíce 
volnou zásadu, způsobují zásaditou reakci roztoku. 

Tak na př. vodní roztoky kyanidu draselného, křemičitanu 
sodného, uhličitanu sodného, boritanu sodného, sirníku draselného 
reaguji alkalicky, poněvadž se skládají ze slabé kyseliny a silné 
zásady. 

Hydrolysovaný podíl jest velmi nepatrný. Tak na př. 0,1 nor- 
málný roztok kyanidu draselného jest hydrolysován při 25° C 1,1%, 
0,1 normálný roztok boritanu sodného (Na 2 B 4 0 7 ) jest hydrolyso- 
ván 0,5%. 

Je-li vzniklá nedissociovaná kyselina nebo zásada těkavá, 
prchá znenáhla z roztoku a mnohdy prozrazuje se zápachem. Proto 
zapáchá roztok kyanidu draselného po kyanovodíku, roztok uhliči- 
tanu ammonného zapáchá po aminoniaku. 

Vařením roztoku octanu železitého, který se skládá ze slabé 
kyseliny a slabé zásady, vylučuje se zprvu zásaditý octan železitý 
Fe(0H) 2 C 2 H 3 0, který se posléze delším varem rozloží v hydroxyd 
železitý a uvolní se veškerá kyselina octová: 

(C 2 H 3 0 2 ) 3 Fe Fe(OH) 3 
3H a O 3C 2 H 4 0 2 

čili Fe + 3C 2 H 3 0' 2 + 3H‘OH' <- Fe(OH) 3 + 3C 2 H 4 0 2 . 

Podobně se chová octan hlinitý Al(C 2 H. l 0 2 ) 3 a octan ammonný 
(NH 4 )C 2 H 3 0 2 . 

Soli této skupiny jsou nejvíce hydrolysovány, na př. 0,1 norni. 
roztok kyanidu ammonného NH 4 CN jest hydrolysován více jak 30%. 

Hydrolytického rozkladu přibývá úměrně v případě bac, čím 
jest roztok zředěnější a čím jest teplejší, v případě d jest na zředění 
roztoku nezávislý. 

Hydrolysu zamezíme, přidáme-li k alkalicky reagujícímu roz- 
toku alkalií, tak na př.: k roztoku kyanidu draselného louhu drasel- 
ného (zápach po kyanovodíku zmizí), ke kysele reagujícímu roztoku 
kyseliny na př. k roztoku chloridu antimonitého kyseliny solné. 

Na str. 63. bylo řečeno, že některé soli, na př. kyselý uhličitan 
sodný NaHC0 3 , fosforečnan sodný Na 2 HP0 4 , reagují alkalicky, 
některé zásadité soli, jako zásaditý chlorid viznrutitý Bi(OH) 2 Cl 
reagují kysele. 
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Tyto zjevy vysvětlujeme si hydrolytickým působením vody 
na roztoky takových solí, na př. kyselý uhličitan sodný NaHC0 3 
štěpí se v iony Na + HCO' 3 a dalším štěpením vzniká posléze 
ion OH' 

HC0 3 + H'OH' —> H 2 C0 3 + OH', 
čímž si vysvětlujeme alkalickou reakci roztoku. 

Fosforečnan sodný Na 2 HP0 4 štěpí se v iony 2Na’ + HPO/' 
dalším štěpením vzniká ion OH' 

HP0 4 "+ H’OH' H 2 P0' 4 -ř OH' 
reaguje tudíž roztok alkalicky. 

Zásaditý chlorid vizmutitý štěpí se v iony Bi(OH)‘ a -f ď, 
dalším štěpením vzniká ion H‘ 

Bi(OH) a -F H OH' ^ Bi(OH) 3 + H - 
reaguje tudíž roztok kysele. 

t/ 

NEUTRALISACE KYSELIN A ZÁSAD. 

Jak bylo na str. 63. pověděno, jest dána neutralisace jednosytné 
kyseliny jednosytnou zásadou, na př. kyseliny solné a hydroxydu 
sodného, rovnicí: 

HC1 + NaOH = NaCl + H 2 0 
H+OH'= H 2 0. 

Jednosytné kyseliny štěpí se ihned v iony; tedy na př. kyselina 
solná štěpí se: 

HCl ? H - + Cl'. 

U vícesytných kyselin nastává dissociace postupně tak, že 
iony H‘ přibývajícím zředěním jeden po druhém se odštěpují. Kyse- 
lina sírová štěpí se tudíž takto: 

H 2 S0 4 «->H‘+HSO' 4 
HSO' 4 < > H- + SO ' 4 . 

Druhý stupeň dissociace jest již slabší a třetí stupeň dissociace 
bývá skrovný. Úplné neutralisace docílíme jen u kyselin silných. 
Avšak ve všech případech není neutralisace dokonalá, má na ni 
vliv hydrolysa. 

Slabé vícesytné kyseliny, neutralisovány silnou zásadou, ne- 
utralisují se jen částečně. 

Sytíme-li roztok hydroxydu sodného sirovodíkem, probíhá 
neutralisace takto: 

NaOH + H 2 S = HoO + NaSH 
OH'+ H‘ + SH'= SH' + H 2 0, 
t. j. vzniká sulfhydrát sodný. 
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Sirník sodný Na 2 S lze získati teprve smícháním roztoků hydro- 
xydu sodného a sulfhydrátu sodného o stejné molekulárně kon- 
centraci. 

NaSH + NaOH = Na 2 S + H 2 0 
OH' + SH' = S" + H 2 0. 

Někdy však neodštěpují se všechny atomy vodíku kyseliny ani 
největším zředěním v iony, ani jiným způsobem nemohou býti na- 
hrazeny kovem, jako jest tomu u kyseliny fosforité H 3 P0 3 (viz 
str. 61.). 

K stanovení, kdy nastává konec reakce při neutralisaci kyse- 
liny nebo zásady, užíváme indikátorů (viz str. 63.), které změnou 
své barvy tuto neutralisaci prozrazují. 

Indikátorem pro kyselinu nebo zásadu může býti každá slabší 
kyselina nebo zásada, jejíž jeden ion vyniká určitou barvou, avšak 
jinou než měla látka nedissociovaná. 

Na př. fenolftalein jest látka povahy kyselé, jejíž lihový, téměř 
nedissociovaný roztok jest bezbarvý. Přidáme-li k tomuto roztoku 
hydroxydu sodného, čili ionu OH', vznikne sůl, která se ihned disso- 
ciuje v ion Na # a záporný ion fenolftaleinu, který jest barvy červené. 
Barví se tudíž fenolftalein zásadami červená, kyselinami se od- 
barvuje. 

Fenolftalein hodí se jako indikátor při neutralisaci silných 
kyselin silnými zásadami, aby totiž nejmenší přebytek silné zásady 
způsobil červené zabarvení. Fenolftaleinu nelze však užiti při neutra- 
lisaci kyseliny uhličité, fosforečné, sirovodíku, tedy kyselin slabých, 
a zásadou neutralisující nesmí býti ammoniak. 

SÍLA KYSELIN A ZÁSAD. 

Jak jsme již v předešlé stati seznali, činí kyselinu kyselinou 
ion H' a zásadu zásadou OH'. 

Jest tedy patrno, že síla kyseliny a zásady bude závislá na 
množství těchto ionů v určitém objemu, čili od stupně dissociace; 
čím více jest kyselina nebo zásada dissociována, tím jest silnější. 

Tak na př. v desetino-normálných roztocích jest dissociováno 
podle A. Noyese: 

kyseliny solné a dusičné 90%, 
kyseliny sírové 60%, 
kyseliny siřičité 39%, 
kyseliny šfavelové 31%, 
kyseliny fosforečné 12,0%, 
kyseliny octové l - 3%, 
kyseliny uhličité 0,12%, 
sirovodíku 0,01%, 
kyanovodíku 0,007%, 
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hydroxydu draselného 86%, 
hydroxydu sodného 86%, 
hydroxydu barnatého 75%, 
hydroxydu ammonného 1,4%. 

Obyčejně vypuzuje silnější kyselina ze solí slabší kyselinu, 
silnější zásada slabší zásadu. 

Tak na př. kyselinou solnou rozkládá se octan sodný podle 
vzorce i 

NaC 2 H 3 0 2 + HC1 = NaCl 4 C 2 H 4 0 2 
čili C 2 H 3 Ó' a + 14 C 2 H 4 0 2 . 

Je-li však silnější kyselina těkavější, může se při vyšší reakční 
teplotě státi, že se slabší kyselinou uvolní ze soli silnější kyselina, 
a poněvadž její koncentrace se stále snižuje proměnou v páry, 
nemůže nastati zpětná reakce. 

Tak lze úpravou podmínek docíliti reakce: 

2 NaCl + H 2 S0 4 = Na 2 S0 4 + 2 HC1. 

Při vyšší teplotě vzniká úplně síran sodný, poněvadž kyselina 
solná (ač ji podle dissociace máme za silnější), majíc nižší bod varu 
(110°) než kyselina sírová (338°), z reakční směsi v parách uniká 
a tudíž se její koncentrace snižuje. 

Rozhoduje tudíž při rozkladu soli kyselinou také těkavost kyse- 
lin, zvláště těkavost kyseliny reakcí uvolněné. 

Působí-li kyselina dusičná za tepla v chlorid sodný, vzniká 
dusičnan sodný; reakce probíhá úplně podle rovnice: 

NaCl + HN0 3 = NaNO* + HC1, 

poněvadž kyselina dusičná, ač jest slabší než kyselina solná, má 
vyšší bod varu (120°, obsahu je-li vodu, jinak 86°) než kyselina solná, 
která následkem toho z kapaliny v parách dříve uniká. 

Púsobíme-li za tepla kyselinou solnou v dusičnan sodný: 

NaNO s -I- HC1 = NaCl + HNO s , 

jest přeměna dusičnanu v chlorid jen tenkráte úplná, je-li hutnota 
kyseliny solné H8; je-li kyselina solná zředěnější, íná-li na př. 
hutnotu H2, jest reakce neúplná. Příčinou toho jest různá těkavost 
obou kyselin. 

Další příčina, proč jest přeměna chloridu v dusičnan a dusič- 
nanu v chlorid možná, ačkoliv kyselina solná i dusičná jsou stejně 
dissociovány, záleží v tom, že v prvém případě uvolněný chloro- 
vodík nadbytkem kyseliny dusičné, v druhém případě zase chloro- 
vodík vznikající kyselinou dusičnou se okysličuje v chlor přibližně 
podle rovnice: 

3 HC1 + HN0 3 = 3 Cl + NO 4- 2 H.,0, 

čímž se koncentrace vznikajících kyselin, v prvém případě kyseliny 
solné, v druhém případě kyseliny dusičné, snižuje a vzhledem 
k tomu zpětná reakce nenastává. 



r 



72 



Reakci pozorujeme podle toho, že kapalina smísením soli 
a kyseliny hnědne a čpí chlorem. 

Sílu slabých kyselin a slabých zásad lze značně zmenšiti při- 
dáním soli, jež má stejný ion s kyselinou nebo se zásadou. 

Tak na př. síla kyseliny octové se zmenší přidáním octanu 
sodného, síla hydroxydu ammonného zmenší se přidáním chloridu 
ammonného. 

Z roztoku síranu železnatého, okyseleného kyselinou octovou, 
nevzniká sirovodíkem žádná sraženina, přidáme-li však roztok 
octanu sodného, vyloučí se černá sraženina sirníku železnatého. 

Ze solí hořečnatých sráží se hydroxydem ammonným hydroxyd 
hořečnatý; je-li však obsažen chlorid ammoniťý, nevznikne sraženina. 

Přidané látky zmenší totiž dissociaci účinkující kyseliny nebo 
zásady, a tím zmenší i jejich sílu. 

Zjev ten vysvětlujeme si na základě zákona o působnosti 
hmoty. Podle tohoto zákona jest součin koncentraci ionů kyseliny 
octové, dělen koncentrací nedissociovaných ionů, konstantní, tudíž 



[H‘]X[C a H 3 0 2 'j 
[H.C 2 H s 0 2 ] 



Kc, H| ( ' 



Přidáme-li k tomuto roztoku octanu sodného, který jest disso- 
ciován v iony Na : a CaHgOa", vzrostla by hodnota součinu ionů 
pro kyselinu octovou, ale poněvadž K musí zůstati konstantní, musí 
sc zmenšiti dissociace kyseliny octové, neboť pro rovnováhu mezi 
nedissociovanou kyselinou a jejími iony jest lhostejno, pochodí-li iony 
octové z kyseliny octové, neb z octanu sodného. 

Zeslabení kyseliny neb zásady pozorujeme také, nachází-li se 
v roztoku silný a slabý elektrolyt se společným ionem; zeslabíme 
tudíž dissociaci kyseliny octové silnými kyselinami na př. přidáním 
kyseliny solné. 

Síla silných kyselin, na př. kyseliny solné, se přidáním chloridu 
sodného znatelně nezmění, podobně síla silných zásad, na př. hydro- 
xydu draselného, se přidáním soli draselné taktéž nezmění. 



II. SKUPINA VZÁCNÝCH PLYNŮ. 

HELIUM, ARGON, NEON, KRYPTON, XENON. 

Vzácné plyny jsou význačné tím, že jsou vůči jiným prvkům 
naprosto netečné; nepodařilo se dosud připraviti nějaké jejich určitě 
význačné sloučeniny. 

Děleni jednotlivých plynů ze směsi zakládá se na částečném 
zkapalňování při hlubokých teplotách nebo na různé rychlosti difuse 
jednotlivých plynů. 

Rozpustnost vzácných plynů ve vodě jest značná, tak na př. 
v 1 cm 3 vody 20° C teplé rozpouští se 0,01 cm 3 helia, 0,037 cm 3 argonu. 
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Helium, He má atomovou váhu 4,00; bylo objeveno Ramsayem 
a Clevem, nachází se ve žhoucí sluneční atmosféře a nalézá se též 
v některých minerálech ve Skandinávii, zvláště v cleveitu, v mine- 
rálech obsahujících uran, v malém množství vyvěrá v Texasu s jiný- 
mi plyny a z těch se získává. Jest to plyn bezbarvý, po vodíku 
nejlehčí. 1 litr helia váží při 0° C a 760 mm tlaku 0,18 g. Lze jej 
zkapalnili za tlaku 100 atm. chlazením kapalným vzduchem. 

Argon, Ar má atomovou váhu 39,88, nachází se ve vzduchu 
asi 1,3% dle váhy a v plynech pramenů, které vyvěrají z velkých 
hloubek jako na př. geysirů na Islandě. Jest to plyn bezbarvý, ve 
vodě dosti rozpustný, v 1 1 vody rozpustí se asi 40 cm 3 argonu; 
1 litr argonu váží při 0° C a 760 mm tlaku 1,78 g. Používá se ho 
k plnění žárovek. 

Krypton, Kr má atomovou váhu 82,92, Xenon, X má atomovou 
váhu 130,2 a Neon, Ne má atomovou váhu 20,2. Jsou to plyny, obsa- 
žené v nepatrném množství ve vzduchu, ze kterého byly Raleighem 
a Ramsayem postupným zkapalňováním a vymrzáváním vzduchu 
isolovány. 

VZDUCH. 

Vzduchem rozumíme plynný obal, obklopující naši zemi. Nej- 
důležitčjší součástí vzduchu jsou kyslík, dusík, vodní pára a kysličník 
uhličitý; v nepatrné míře ve vzduchu přicházejí také dusitan a dusič- 
nan ammonný a vzácné plyny, argon, neon, krypton, xenon, o jejichž 
vVznamu ve vzduchu dosud nic jistého nevíme. 

Mimo to obsahuje vzduch prach, jemné vodní kapky, k čemuž 
se druží ještě skrovně methan, dále mravenči aldehyd a ozon (anti- 
septický důležité látky), sledy peroxydu vodíku a mikroorganismy, 
zvláště plísně a bakterie. 

Za starověku byl vzduch považován za element, teprve na 
sklonku XVIII. století poznána chemická povaha vzduchu Lavoi- 
£ierem. 

Četnými pokusy bylo zjištěno, že poměr mezi kyslíkem, du- 
síkem a argonem ve vzduchu jest stálý, ani podnebí ani vegetace 
ani životní pochody a podobné nemají na poměr ten téměř vlivu. 
Kyslík, který se dýcháním vzduchu ubírá, nahrazuje se opět rost- 
linami, které jej při assimilaci odštěpují. 

Vzduch obsahuje průměrně: 

dle objemu dle váhy 
dusíku 78,06% 75,5 °/ 0 

kyslíku 21,00% 23,2% 

argonu 0,94% 1,3%. 

Množství vodní páry, která vypařováním vody neustále do 
vzduchu vniká, jest nestejné. Kolísá dle teploty a barometrického 
tlaku, u moře a jezer jest větší, ve vnitrozemí menší a průměrně 
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obnáší asi 0,8%. Obyčejně nebývá vzduch parami vodními nasycen. 
Jelikož hustota vodní páry obnáší jen 0,62, jest vlhký vzduch lehčí 
než suchý. 

Taktéž i množství kysličníku uhličitého ve vzduchu není stejné, 
kolísá mezi 0,025 — 0,04% dle objemu, ve městech a zvláště kde 
jsou průmyslové závody, bývá kysličníku uhličitého ve vzduchu 
značnější množství, až 0,08% i více dle objemu. V noci obsahuje 
vzduch více kysličníku uhličitého než ve dne. 

Množství ozonu a peroxydu vodíku, jež se ve vzduchu stále 
tvoří, jest nestejné, obě látky se neustále rozkládají ústrojnými 
látkami, obsaženými ve vzduchu; ve vzduchu venkovském jest 
ozonu a peroxydu vodíka více než ve městech, kde případně vůbec 
jich není. 

Prach ve vzduchu jest původu minerálného nebo ústrojného. 

Taktéž může dle místních poměrů obsahovati vzduch různé 
plyny, zvláště tam, kde jsou továrny, jako kysličník siřičitý, kde 
se praží sirné rudy, kysličník uhelnatý, kde nedokonale hoří uhlí, 
sirovodík, kde hnijí ůstrojné hmoty, obsahující síru atd. 

Součástkám vzduchu vykázán jest v přírodě důležitý úkol. 

Hoření paliv a svítiv zakládá se na tom, že 
se látky slučují s kyslíkem vzdušným. 

Dýchání živých bytostí jest založeno na 
spotřebě kyslíku vzdušného. Kyslík vdecho- 
vaný se vzduchem, spaluje v těle uhlíkaté 
látky v kysličník uhličitý a vodu, jež vydy- 
chováním z těla odcházejí. 

Zelené listy béřou za spolupůsobení svě- 
tla ze vzduchu kysličník uhličitý a vydávají 
kyslík, ve tmě vnímají však rostliny kyslík 
a vydychují kysličník uhličitý. 

Kyslík vzdušný okysličuje různé nero- 
sty, přeměňuje je ve sloučeniny kyslíkaté, sir- 
níky v sírany atd. 

Kysličník uhličitý ze vzduchu spolu s vo- 
dou přeměňuje uhličitany vápenatý a hořeč- 
natý v kyselé uhličitany, které se ve vodě 
rozpouštějí, rozkládá křemičitany a mění je částečně v rozpustné 
látky. 

Vzduch lze při nízké teplotě zkapalniti a tvoří kapalinu poněkud 
namodralou, která vře při — 195°. 

Kapalný vzduch jako každý jiný zkapalnělý plyn hluboké 
teploty lze přechovávati pouze v otevřených nádobách, t. zv. nádo- 
bách Dewarových (obr. 12.) nebo Weinholdových, které jsou 2 — 4- 
stěnné, a na vnitřní stěně zevnějšího povrchu postříbřené; vzduch 
mezi stěnami nádob jest vyssát, čímž se přenášení zevnější teploty 
na kapalinu uvádí na nejmenší míru. V dobře zhotovených nádobách 



Obr. 12, 
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lze kapalný vzduch uchovati dosti dlouho; denní ztráta kapalného 
vzduchu obnáší jen asi 120—150 g, počítaje 11 a litr kapaliny. 

Bod varu kapalného dusíku jest značně nižší než bod varu 
kyslíku, následkem čehož z kapalného vzduchu uniká předem ponej- 
více dusík a zbývající kapalina obohacuje se stále kyslíkem a na- 
bývá modřejší barvy. Na konec zbývá kyslík, trochu dusíku a argonu. 

Na tomto zjevu založena jest výroba kyslíku ze vzduchu; ve 
zvláštních přístrojích se totiž írakcionovanou destilací zbavuje ka- 
palný vzduch dusíku, který se ovšem také zužitkuje. 

Kapalného vzduchu používá se k vyvozování hlubokých teplot, 
ke chlazení místo ledu, k výrobě kyslíku, dusíku a argonu, při vý- 
robě vodíku z vodního plynu, z něhož sc kysličník uhelnatý odstraní 
zkapalněním, v elektrotechnice k docílení úplného vakua silným 
ochlazením, k úpravě výbušných patron při trhání skal atd. 

Zkapalňování vzduchu a i jiných plynů zakládá se na vlastno- 
sti, podle které se silně stlačený a náhle z nádoby vypuštěný plyn 
samovolně ochladí a to zvláště tenkráte, nepotřebuje-li přemáhati 
tlak zevnější t. j. proudí-li do vzduchoprázdnoty. Ochlazení násled- 
kem rozpětí vykládáme si tak, že plyn vykonal při svém rozpnutí 
práci vnitřní, aby překonal vzájemnou přitažlivost molekul, kteráž 
jest značná vzhledem k blízkosti molekul v plynu silně stlačeném. 
Vnitřní práce ta jde na účet tepelné energie plynu, pročež teplota 
jeho klesne. 

Přístroj ke zkapalňování vzduchu skládá sc v podstatě z tru- 
bičky měděné 5 mm v průměru, asi 200 — 300 m dlouhé, stočené 
v hustou spirálu, jež jest opatřena 11 a jednom konci ventilem a 
zvláštním způsobem upravena v isolované skřínce. Do této spirály 
přivádí se vzduch, prve vlhkosti a kysličníku uhličitého zbavený, 
kompressorem na 200 atm. stlačený a vodou chlazený. 

Pootevře-li se ventil, uniká náhlým rozpětím ochlazený vzduch 
do prostoru kolem spirály, chladí přiváděný stlačený vzduch, až 
posléze jeho teplota klesne tak silně, že se při tlaku 200 atm. zka- 
palňuje a ze spirály vytéká. Kolem spirály unikající vzduch se 
nassává znovu kompressorem, stlačuje se a opět přivádí do spirály. 

Takto lze zkapalniti i jiné plyny, vodík však musí býti prve 
schlazen kapalným vzduchem. 

Původní přístroje na tomto základě sestrojil Lindě, značně je 
však zdokonalil Olszewski v Krakově. 

Kompressorem, který stlačí 16 ni* vzduchu za hodinu, lze ve 
zkapalňovacím přístroji Olszewskiho za hodinu vyrobiti 1 litr ka- 
palného vzduchu. 



METODY EUDIOMETRICKÉ. 

Metody, při nichž stanovíme složení vzduchu a jiných plynu 
tím, že z odměřeného objemu plynu odnímáme jistými látkami jed- 
notlivé plynné součásti na př. alkalickým roztokem pyrogallolu 
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kyslík, a objem pohlceného plynu změříme z rozdílu objemů, slují 
eudiometrické. 

Množství vody a kysličníku uhličitého ve vzduchu stanovíme 
zvláštním přístrojem (obr. 13) tak, že určitý objem vzduchu ssajeme 
pomocí aspirátoru d odváženými trubicemi, které obsahují látky, 



Obr. 13. 




jež vodu a kysličník uhličitý dokonale pohlcují; jsou to chlorid vá- 
penatý bezvodý (a), který pohlcuje vodu, a natronové vápno nebo 
roztok hydroxydu draselného (b), které pohlcují kysličník uhličitý. 

Po pokuse trubice opět vážíme a z rozdílu jejich vah a ob- 
jemu analysovaného vzduchu změřeného na aspirátoru vypočteme 
množství kysličníku uhličitého a vody. 



III SKUPINA SÍRY. 

SÍRA, SELEN, TELLUR 

ir 

SÍRA, S = 32,06. 



Síra samorodá nachází se v jícnech vyhaslých sopek, kde vzni- 
ká vzájemným rozkladem sirovodíku a kysličníku siřičitého (síra 
vulkanická) 2 H.,S + S0 2 = 3 S + 2 H 2 0 nebo okysličenim siro- 
vodíku 2 H 2 S + 0 2 = 2 S i- 2 H 2 0. 

Síra tvoří mocná ložiska bud čistá nebo smíšená se zeminami 
zvláště na Sicílii, ve Španělsku, v Mexiku a v Louisianě, kde se 
jí ročně dobývá 3 mil q. 

Dále vzniká síra působením bakterii rodu Beggiatoa, které 
assirnilují sirovodík, vzniklý ze síranu vápenatého cellulosovým 
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kvašením; okysličují jej částečně v kyselinu sírovou, částečně vylu- 
čují z něho síru, kterou ve svém těle ukládají. Tak asi vznikla síra 
úložná v útvaru tertiárném a triasovém. 

Nejčastěji přichází síra sloučena v nerostech, jako sirníky, 
kyz železný FeS 2 , leštěnec olověný PbS, blejno zinkové ZnS, 
chalkosin Cu 2 S, argentit Ag 2 S atd., nebo jako sírany, sádrovec 
CaS0 4 2 H 2 0, těživec BaS0 4 atd. 

Zvířecí bílkoviny obsahují 0,8 — 2% síry, rovněž prudce zapá- 
chající silice cibule, česneku a hořčice jsou sirné sloučeniny. 

Siru známe ve třech tvarech, z nichž dva jsou různě krysta- 
lované a třetí jest beztvarý. 

Krystalovaná kosočlverečná síra S* jest tvar přicházející v pří- 
rodě, jest bledě žlutá, má hutnotu 2,07, ve vodě se nerozpouští, v lihu 
skrovně, snadno však v sirouhlíku, ze kterého krystaluje kosočtve- 
rečně, a v chloridu sirném; ve 100 č. sirouhlíku rozpouští se při 
15° 37,15 č. síry, při 22" 46,05 č. síry. 

Tato prvá modifikace taje při 114,4°. 

Druhá modiíikace jest síra jednoklonná Sfi ; vzniká zahřívá- 
ním tvaru prvého do roztopení a zvolným vychladnutím; vznikne 
hmota průsvitná, krystalická, ohebná, medově zbarvená, hutnoty 
1,96; taje při 120". — Ve vodě jest nerozpustná, snadno však v siro- 
uhlíku, ze kterého vykrystaluje tvar prvý. Časem se samovolně 
mění v tvar prvý. 

Třetí tvar jest síra beztvará Sy či plastická. Získáme ji, zahře- 
jeme-li roztopenou síru téměř k varu a vlejeme ji tenkým proudem 
do studené vody; ztuhne v látku měkkou, průhlednou, pružnou, barvy 
jacintové; tato se v sirouhlíku nerozpouští a časem mění se ve tvar 
prvý. 

Mimo to známe ještě tak zvané sirné mléko, jemně rozptýlenou 
síru, která vzniká rozkladem sírosloučenin kyselinami na př. roz- 
kladem žlutého sirníku ammonuého 

(NH 4 ) 2 S 2 + 2 HC1 = 2 NH 4 C1 + H 2 S + S. 

Síra je bez chuti a zápachu; na vzduchu se okysličuje v míře 
nepatrné. Zahřáta na vzduchu, zapaluje se při 250° a shoří 
modrým plamenem v kysličník siřičitý: S + 0 2 = S0 2 . Zahřáta 
za nepřístupu vzduchu, taje nejprve v kapalinu bledě žlutou; mezi 
200 — 250° zhoustne a nabude barvy téměř černé, nad 300° opět 
zřídne a při 445° vře a mění se v hnědočervené páry. 

Čistá síra těká beze zbytku a má reakci neutrálnou; prodejná 
síra obsahuje nezřídka arsen a selen. Slučuje se přímo s četnými 
nekovy i kovy, často ve více poměrech; tak na př. s cínem tvoří 
sirník cínaťý SnS a cíničitý SnS 2 , se železem sirník železnatý FeS 
a železičitý FeS 2 , s arsenem sirník arsenitý As 2 S 3 a arseničitý As 2 S 5 . 

Síra vyrábí se různými způsoby; samorodá síra sicilská jest 
smíšena se zeminami; těch se zbavuje tím, že se roztápí v pecích, 
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a kapalná vypouští do zvláštních jímek. Získaná surová síra se čistí 
či raffinuje (obr. 14.). 

Roztápí se v železných křivulích a uvede se do varu; unika- 
jící sirné páry jímají se ve zděných komorách, v nichž se zprvu 
srážejí v jemný prášek, t. zv. sirný květ; později, když se komora 

ohřála, srážejí se sirné páry v ka- 
palnou síru, která se občas vy- 
pouští a leje se do dřevěných 
forem, v nichž ztuhne a přichází 
do obchodu jako síra roubíková. 

V Lousianě, kde vrstvy síro- 
nosné jsou hluboko pod zemí, žene 
se do vrstev těch potrubím pře- 
hřátá vodní pára, kterou se síra 
roztápí a roztopená vytlačuje se 
na povrch horkým vzduchem. 

Také se získává síra v továr- 
nách z některých vedlejších vý- 
robků, na př. z odpadků při vý- 
robě sody dle Leblancova způ- 
sobu. 

Síry používá se k Výrobě 
střelného prachu, v ohněstrůjství, 
při výrobě sirek, k utěsňování železa do kamene, k vulkanisaci kau- 
čuku, jako přísady k dehtu na nátěry železa a střech, jako isolační 
hmoty, poněvadž vede jen nepatrně elektrický proud, v lékařství. 
Ze síry v kyzech vyrábí se kysličník siřičitý a kyselina sírová. 

{/ 

SLOUČENINY SÍRY S KYSLÍKEM A VODÍKEM. 




Sloučeniny síry s kyslíkem jsou: 



[SO monoxyd síry?] 
S 2 0 3 sesquioxyd síry 



S0 2 kysličník siřičitý 



H 2 S0 2 kyselina sulfoxylová 
— H 2 S 2 0 4 kyselina hydrosiřičitá 



SO, 



S 2 0 7 



sírový 



persirový 



h 2 so 3 
h 2 so 4 
h 2 s 2 o 7 
h 2 s 2 0 8 



siřičitá 
sírová i 
pyrosírová c 
persírová 
H 8 SOr, sulfomonoperkyselina 
H 2 S 2 0 3 kyselina sirnatá 



Dále jsou kyseliny polythionové: dithionová H 2 S 2 0 6 , trithio— 
nová H 2 S 3 0 6 , tetrathionová H 2 S 4 0 6 , pentathionová H 2 S 3 0 6 a he- 
xathionová H 2 S 6 0 6 . 

S vodíkem tvoří síra sirovodík, sloučeninu to složenou dle typu 
vody H— S — H, v níž jeví se síra dvojmocnou a jednomocná skupina 
SH vystupuje ve sloučeninách podobně jako skupina OH. 
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Představíme-li si v kyselině sirové hydroxyl O H nahražený 
skupinou SH, přicházíme ke kyselině sirnaté 

^OH ^SH 

bU ^OH bU * ^OH 

\y 

KYSLIČNÍK SIŘIČITÝ S0 2 , KYSELINA SIŘIČITÁ H 2 S0 3 . 



Kysličník siřičitý bývá obsažen v plynech činných sopek. Vzni- 
ká při spalování síry, pražením či pálením sirníků přirozených na 
př. kyzů, redukcí kyseliny sírové kovy nebo uhlím za tepla, rozkli- 
dem siřičitanů minerálnými kyselinami: 



2H 2 S0 4 


so 2 


2H 2 S0 4 


2 S0 2 


Na 2 S0 3 


Cu 


CuSO + 


C 


CO., 


h,so 4 




2H 2 0 




2 HA 





Na 2 S0 4 

SO a 

HA 



Kysličník siřičitý jest plyn bezbarvý, dusivého zápachu, hut- 
noty 2,26; není hořlavý, nepodporuje hoření; pohlcuje se vodou, 
která ho rozpouští při 20° 40 objemů. Lze jej snadno zkapalniti 
směsí ledu a chloridu sodného; kapalný kysličník siřičitý jest bez- 
barvý, vře při — 8° a lze jej silným ochlazením též ztužiti. 

Vodný roztok kysličníku siřičitého lze považovati za roztok 
kyseliny siřičité H 2 S0 3 . 

Kyselina siřičitá reaguje kysele, barví lakmusový papír na 
červeno a jest silně redukční činidlo, podobně jako plynný kyslič- 
ník siřičitý; redukujíc oxyduje se na kyselinu sírovou; tato oxydace 
nastává již pouhým stáním na vzduchu, a lze ji zabrániti ra př. 
přísadou lihu (záporný katalysátor). 

Rychle se okysličuje chlorem, bromem a jodem, alkalickým 
roztokem manganistanu draselného a jinými ještě okysličovadly 

na př - H 2 S0 3 + J 2 + H 2 0 = H 2 S0 4 + 2 HJ. 

Kyselina siřičitá může však býti také redukována vodíkem ve 
zrodu až na sirovodík 

H 2 S0 3 + 6 H = H 2 S + 3 H 2 0. 

Kyselina siřičitá je dvojsytná a tvoří dvě řady solí; normálně 
siřičitany či sulfity a kyselé siřičitany či bisulfity, na př. Na.>SO ; , 
NaHS0 3 . ^ 

Vodní roztoky siřičitanů okysličují se snadno již kyslíkem 
vzdušným 2 + 0j = Na2 S0 4 . 

Reakce se urychluje přísadou solí manganatých nebo měďnatých, 
zamezuje se přídavkem alkoholu. 

Kyselinami minerálnými se siřičitany rozkládají, alkalické siři- 
čitany již kyselinou octovou. 

Kysličníku siřičitého se používá především k výrobě kyseliny 
sírové, dále k bělení hedvábí, vlny, slámy a tkaniv tam. kde nelze 
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upotřebiti chloru; bělící účinek jest způsoben jednak redukcí orga- 
nického barviva, jednak slučováním se barviva s kyselinou siřičitou 
v bezbarvé sloučeniny. 

Rovněž se používá kysličníku siřičitého k desinfekci, při výrobě 
ledu, k hašení ohně, k síření cukerných šťáv, k desiníekci vinných 
a pivních sudů, neboť zamezuje vzrůst plísní atd. 

KYSELINA HYDROSIŘIČITÁ H 2 S 2 0 4 a SULFOXYLOVÁ H 2 S0 2 . 

Kyselina hydrosiřičitá vzniká rozpouštěním zinku ve vodném 
roztoku kyseliny siřičité jako hydrosiřičitan zinečnatý, ZnS 2 0 4 , 
z něhož se připravuje hydrosiřičitan sodný Na 2 S 2 0 4 , 2 H 2 0. 

Vodní roztok hydrosiřičitanu se kyslíkem vzdušným snadno 
okysličuje v kyselý siřičitan a síran: 

Na.,S 2 0 4 + H 2 0 + 0 2 = NaHS0 3 + NaHS0 4 . 

Má silné redukční vlastnosti, měďnaté, rtuťnaté, stříbrné a zlatité 
soli v roztoku redukuje až na kov, soli železité redukuje v železnaté, 
roztok jodu v jodovodík, odbarvuje mnohá ústrojná barviva a slu- 
čuje se s nimi v bezbarvé nestálé sloučeniny. 

Solí kyseliny hydrosiřičité, hydrosulíitů, používá se v bar- 
vářství a barvířství, při přípravě kypy indigové. 

Dle Binze lze kyselinu hydrosiřičitou pokládati za smíšený 
anhydrid kyseliny siřičité a sulfoxylové 

//O 

h 2 so 2 číií h-s^ qh 

Tato není známa volná ani její jednoduché soli, nýbrž ve slou- 
čeninách s aldehydy. 

Působí-li na př. aldehyd mravenčí na vodní roztok hydrosiři- 
čitanu sodného, vzniká formaldehyd-sulioxylat sodný 

NaHS0 2 -f CH 2 0 + 2 H 2 0, 

jehož konstituce dosud určitě není známa. Do obchodu přichází kry- 
stalovaný pod jménem rongalit. 

Jest prudké redukovadlo ústrojných barviv a používá se ho 
v tisku. 

l/ 

KYSLIČNÍK SÍROVÝ S0 3 . 

Kysličník sírový tvoří se na př. žíháním některých síranů 
Fe 2 (S0 4 ) 3 = 3 SO ;i + Fe 2 O a , 

žíháním pyrosíranu alkalických 

Na 2 S 2 0 7 = S0 3 + Na 2 S0 4 

nebo zahříváním kyseliny pyrosírové 

H 2 S 2 0 7 = S0 3 + H 2 S0 4 . 
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Jest to bezbarvá olejovitá kapalina, která ochlazením tuhne 
v bezbarvé hranoly, jež při 14,8° opět tají. Na vzduchu silně dýmá 
a pohlcuje z něho dychtivě vláhu. 

S vodou se slučuje dychtivě za vývoje značného množství 
tepla, pročež smí býti do vody přidáván jen v malých dávkách. 

Míšením kysličníku sírového s vodou vznikají hydráty, jež 
nazýváme kyselinami sírovými: 

2 S0 3 + H 2 0 -- H 2 S 2 0 7 kyselina pyrosírová, 

S0 3 + H 2 0 = H 2 S0 4 monohydrát kysličníku sírového, 

S0 3 + 2 H 2 0 = H 2 S0 4 . H 2 0 dihydrát kysličníku sírového, 

S0 3 + 3 H 2 0 = H 2 S0 4 . 2 H 2 0 trihydrát kysličníku sírového, 

S0 3 + 5 HoO = H 2 S0 4 . 4 H 2 () pentahydrát kysličníku sírového. 

Kysličník sírový známe ve dvou modifikacích. Prvá modi- 
fikace a jest za chladu krystalická, ledu podobná hmota, roztápí se 
při 17T 0 v kapalinu a vře při 46°. Modifikace druhá /? tvoří 
jemné, hedvábně lesklé jehličky, neroztápí se zahříváním, nýbrž 
mění se přímo v páry. 

Modifikace a přechází časem v modifikaci (i. 

KYSELINA SÍROVÁ H 2 S0 4 . 

Volná kyselina sírová nachází se v některých horkých prame- 
nech v Nové Granadě, Tennessee, a na Jávě, kde vzniká působením 
přehřáté vodní páry na zelenou skalici. Jeden z pramenu ve východ- 
ním Texasu obsahuje 5,3 g kyseliny sírové v 1 litru. Mnohem hojněji 
jest rozšířena v přírodě jako sírany, draselný, hořečnatý,. vápenatý, 
barnatý atd. 

Kyselina sírová tvoří se rozpouštěním kysličníku sírového ve 
vodě nebo okysličením kyseliny siřičité kyslíkem vzduchu, také 
i zahříváním síry s kyselinou dusičnou. 

Kyselina sírová připravuje se ve velkém dvěma způsoby: 

1. kysličník siřičitý okysličí se kyslíkem vzdušným za přítom- 
nosti vody v kyselinu sírovou prostřednictvím kyslíkatých sloučenin 
dusíku, katalyticky působících: 

2. kysličník siřičitý přemění se pomocí platinové houby kyslí- 
kem vzduchu v kysličník sírový a pak kyselinou sírovou v dýmavou 
kyselinu sírovou. 

Prvý způsob výroby kyseliny sírové, t. zv. komorový (obr. 15.) 
dělí se ve tři oddíly: 1. příprava kysličníku siřičitého: 2. okysličení 
kysličníku siřičitého; 3. koncentrace získané kyseliny sírové. 

K výrobě kysličníku siřičitého slouží pyrit FeS 2 ; ten se pra- 
žením v pecích zvláštní soustavy spaluje v kysličník železitý 
a kysličník siřičitý 

4 FeS 2 + 1 1 0 2 = 2 Fe 2 0 :! + 8 S0 2 . 

Vzniklý kysličník siřičitý, promisený hojně se vzduchem, vstu- 
puje do prázdných, t. zv. prašných komor B,, B 2 , B ;{ , v nichž se 
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zachycují plynem stržené tuhé částečky a zároveň se tu ochladí 
na 60—80°. 

K přeměně kysličníku siřičitého v kyselinu sírovou slouží sou- 
stava, skládající se z Gloverovy věže. olověných komor a věže Gay- 
Lussacovy. 

Obr. 15. 




Horké plyny obsahující asi 7% kysličníku siřičitého, vstupují 
zdola do Gloverovy věže ( , která jest vyložena ohnivzdornými ka- 
meny. Do věže přitéká shora pozdějším pochodem získaná kyselina 
nitrosylsírová, která se tu rozkládá a komorová kyselina, která se 
horkými plyny koncentruje, a sem se také přivádí kyselina dusičná, 
potřebná k okysličení kysličníku siřičitého. 



Z Gloverovy věže vystupuje olověnými rourami kysličník siři- 
čitý, promísený kysličníky dusíku, uvolněnými rozkladem kyseliny 
nitrosylsírové a pomíserťý parami kyseliny dusičné, do komor 
D 2 , í) 3 , obsahu 4 5.000 ni 3 . Stěny komor jsou vyloženy olověným 
plechem, jenž vzdoruje kyselině sírové více než jiné levné kovy. 

Do prvých dvou komor přivádí se z kotle horká pára a v nich 
se kysličník siřičitý kysličníky dusíku, vzniklými redukcí kyseliny 
dusičné, okysličuje na kyselinu sírovou pomocí kyslíku vzdušného. 

Do třetí komory se pára nepřivádí, nýbrž tam se plyny, odchá- 
zející z prvých dvou komor, chladí a suší, prve než přijdou do věže 
Gay-Lussacovy. 

Vzniklá kyselina sírová padá v drobných kapkách na dno ko- 
mor, kde se hromadí a občas se vypouští. Tato kyselina sírová 
zove se kyselinou komorovou, obsahuje asi 60% kyseliny sírové, 
má asi hutnotu 1,5 či 50° Bé, pročež se nazývá také padesátkou. 
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Této kyseliny používá se již k výrobě superfosfátů a síranu 
ammonného. 

Reakce v komorách jest složitá a vysvětluje se různě, dle 
názoru Lungeova jest tato: 

Z kysličníku siřičitého a z kyseliny dusičné vznikne zprvu kyse- 
lina nitrosylsírová O = NOSO z . OH dle reakce: 

S0 2 + HN0 3 =ONO.SO.,H. 

Působením vodní páry v komorách se kyselina nitrosylsírová 
rozkládá, vzniká kyselina sírová a kyselina dusitá 
ONO.SO3H + H 2 0 = H 2 S0 4 + HN0 2 . 

Páry kyseliny dusité dávají s kysličníkem siřičitým a s kyslí- 
kem vzduchu opět kyselinu nitrosylsírovoa 

2 HN0 2 + 0 2 + 2 S0 2 = 2 ONO.SO a H, 
která se zase vodní parou rozkládá a tak probíhá reakce nepřetržitě. 

Dle Raschiga tvoří se z kysličníku siřičitého a kyseliny dusité 
nitrosisulfokyselina HO(NO)SO n H : 

2 HN0 2 + S0 2 = HO(NO)SO a H + NO, 
která se rozkládá vodní parou v kyselinu sírovou a kysličník dusnatý 
a ten se kyslíkem vzduchu a vodou mění zase v kyselinu dusitou. 

Reynolds a Taylor mají za to, že nevzniká v komorách při 
normálním průběhu reakce žádná sloučenina kysličníků dusíku s ky- 
selinou sírovou, nýbrž že kysličník dusičitý okysličuje za přítom- 
nosti vody kysličník siřičitý, při čemž vzniklý kysličník dusný 
s kyslíkem vzduchu dává opět kysličník dusičitý dle rovnic: 

H 2 SO s + N0 2 = H 2 S0 4 +NO 
2 NO + 0 2 = 2 N0 2 . 

Af již jest průběh reakce v komorách jakýkoliv, jisto jest, že 
kysličníky dusíku přenášejí kyslík ze vzduchu na kyselinu siřičitou 
dle rovnice 2 H 2 S0 3 + 0 2 = 2 H 2 S0 4 . 

Komorová kyselina zahušťuje se v olověných nebo křemenných 
pánvích O, zahřívaných horkými plyny, proudícími z pecí do komor, 
a zhuštěná nazývá se kyselinou pánvovou; obsahuje asi 80% kyseliny 
sírové, má hutnotu 1,7 či 60° Bé, nazývá se tudíž také šedesátkou. 

Jinak zahušťuje se kyselina komorová ve věžích Gaillardových, 
vyplněných lávou. Kyselina stéká s hora a proti ní proudí horké 
plyny, získané spalováním koku. 

Plyny z komor odcházející, které obsahují kyslíkaté sloučeniny 
dusíku, vedou se věží Gay-Lussacovou (£), válcovitou nádobou 
z olověného plechu, vyplněnou hliněnými trubkami, po kteťých stéká 
pánvová kyselina. Kysličníky dusíku, obsažené v plynech, pohlcují 
se touto kyselinou a vzniká kyselina nitrosylsírová či nitroska: 

20N0 S0 3 H 
H 2 0 



2H 2 S0 4 
NO 
N0 2 
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Tato nitroska vede se spolu s komorovou kyselinou do Glove- 
rovy věže, umístěné mezi pecemi kyzovými a prvou olověnou 
komorou. Působením kysličníku siřičitého z kyzových pecí a vody 
vypařené z komorové kyseliny se nitroska rozkládá: 



20N0.S0 :i H 

S0 2 

2H 2 0 



3H 2 S0 4 

2NO 



Uvolněné kysličníky dusíku z Gloverovy věže vstupují s ostat- 
ními plyny do olověných komor, kde se poznovu súčastni reakce. 
Takto spotřebuje se při oxydaci jen malé množství kyseliny dusičné, 
která se doplňuje v Gloverově věži. 



Kyselina pánvová i komorová přicházejí již do obchodu; k ně- 



kterým účelům musí však býti ještě 
Obr. 16. 




destilátu se jímá zvláště, následující 



zahuštěna v nádobách plati- 
nových, skleněných nebo že- 
lezných; takto sehnaná ky- 
selina sluje anglická kyselina 
sírová, obsahuje 92 — 98% 
kyseliny sírové a má hutnotu 
asi 1,83 a 66° Bé, pročež se 
také nazývá šestašedesátkou. 

Tato kyselina bývá zne- 
čištěna malým množstvím 
síranu olovnatého, kyseliny 
nitrosylsírové a kysličníku 
arsenitého. 

Dle novějšího způsobu 
zahušťuje se kyselina sírová 
v křemenných nádobách, nad 
sebou stupňovitě postave- 
ných; kyselina sírová stéká 
z jedné nádoby do druhé. 
Tímto zařízením lze zahustiti 
až 10.000 kg kyseliny sírové 
za hodinu. 

Kyselina sírová čistá, 
obsahující pouze asi 1,5% 
vody, získá se destilací an- 
glické kyseliny ve skleně- 
ných křivulích; první třetina 
podíl jest čistá kyselina. 



Druhý způsob výroby kyseliny sírové je dle Winklera t. zv. 
způsob kontaktní ; záleží v tom, že se směs kysličníku siřičitého 
a kyslíku vede do zvláště zařízených rourových komor (obr. 16.) 
přes platinovaný asbest; není tu třeba ani kyseliny dusičné ani 
olověných komor. 
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Rozptýlená platina působí jako katalysátor. Plynný kysličník 
siřičitý, získaný pražením kyzu, se nejprve tlačí filtry, naplněnými 
kokem nebo struskou železnou, aby se zbavil různých těkavých slou- 
čenin antimonu, vizmutu a kysličníku arsenitého, které by katalytický 
účinek platiny rušily, pak se vede předhřívačem p do úzkých rour a, 
naplněných platinovaným asbestem. Tam se kysličník siřičitý slu- 
čuje s kyslíkem vzduchu za vývoje tepla na kysličník sírový. Re- 
akční teplota 400 — 450° řídi se přívodem studených plynů rourou 
r. Horké páry kysličníku sírového se ochladí a vedou se do konden- 
sátorů t. j. věží, do nichž přitéká sehnaná kyselina sírová; tam se 
kysličník sírový dále ochladí, sráží a slučuje se s kyselinou sírovou 
na kyselinu pyrosírovou či dýmavou kyselinu sírovou H,S 2 0 7 . 

h 2 so 4 + so 3 = h 2 s 2 o 7 

Z kyseliny pyrosírové obdržíme smísením se slabší kyselinou 
sírovou obyčejnou kyselinu sírovou (viz str. 81.). 

H 2 S 2 0 7 + H 2 S0 4 . H 2 0 = 3 H 2 S0 4 . 

Čistá kyselina sírová jest bezbarvá, těžká, olejovitá kapalina 
bez zápachu. Jest téměř dvakráte tak těžká jako voda, h = 1,84 při 
15°. Lze ji destilovati, vře při 338", při čemž se rozkládá částečně 
v anhydrid kyseliny sírové a vodu (úplně při 416°), ochlazením se 
však anhydrid slučuje s vodou opět v kyselinu sírovou. 

Zahříváme-li zředěnou kyselinu sírovou, prchá zprvu voda, 
kyselina se koncentruje, až konečně při 338° přijde do varu 
a destiluje směs z 98,7% kyseliny sirové a 1,3% vody. 

Ochlazením sehnané kyseliny sírové pod 0° vylučují se krystaly 
čisté kyseliny, které taji teprve při 10°. Dychtivě pohlcuje vodu 
a lze ji tudíž použiti k vysušováni plynů nebo uzavřeného prostoru. 
Ústrojným látkám odnímá vodu a zuhelňuje je. S vodou mísí se 
v každém poměru, při čemž se teplota silně zvyšuje, pročež smí 
se kyselina sírová liti jen tenkým proudem do vody; lijeme-li vodu 
do kyseliny sirové, nastane tak prudké zahřetí, že kyselina vře 
a vystřikuje, mnohdy i vybuchuje. 

Při míšení kyseliny s vodou nastává zmenšení objemu: 50 
dílů kyseliny smíseno s 50 díly vody dá po vychladnutí 97,1 objemů, 
vznikají různé hydráty kysličníku sírového (viz str. 81.). 

Dihydrdt H 2 S0 4 .H 2 Q tvoří bezbarvé, šestiboké hranolky, hut- 
noty 1,95, tající při + 8". 

Kyselina sírová jest jedna z nejsilnějších kyselin; barví i při 
tisícinásobném zředění vodou lakmusový papír červeně; poněvadž 
má vysoký bod varu, vypuzuje za tepla snadno ostatní kyseliny 
z jejich sloučenin. Obsahuje dva vodíky, které lze nahraditi kovy, 
jest tudíž kyselina dvojsytná a tvoří soli kyselé a normálně, na př. 
NaHS0 4 kyselý síran sodný a Na 2 S0 4 normálný síran sodný. 

Kyselina sírová sehnaná na olovo a železo téměř nepůsobí. 
Zředěná kyselina sírová rozpouští mnohé kovy již za chladu, jako 
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zinek, železo, hořčík, při čemž se vyvíjí vodík, avšak na olovo nepů- 
sobí. Jiné kovy rozpouštějí se teprve v teplé, sehnané kyselině sírové 
jako cín, hliník, měď, nikl, rtuť, stříbro, při čemž vzniklé sírany jsou 
většinou v sehnané kyselině sírové rozpustný. Zahřívána se rtutí, 
mědí nebo stříbrem, redukuje se v kysličník siřičitý, na př.: 

2 H 2 S0 4 + Cu = CuS0 4 + S0 2 + 2 H 2 0. 

Redukci v kysličník siřičitý způsobuje též uhlí a síra za tepla, 



i sirovodík redukuje kyselinu sírovou za tepla, pročež nelze použiti 
sehnané kyseliny sírové k sušeni sirovodíku. 

Kovovým zinkem lze kyselinu sírovou zredukovati až na siro- 



Kyselina sírová přichází do obchodu v železných sudech. 
Používá se jí při výrobě sody, různých síranů, chloru, kyseliny 
solné a dusičné, hnojiv, škrobového cukru, v barvářství, při vý- 
robě třaskavin atd. 

Sehnaná kyselina sírová misí se s kysličníkem sírovým v kaž- 
dém poměru, při tom tvoří se různé sloučeniny, z nichž nejznámější 
jest kyselina pyrosirová H 2 S 2 0 7 , která vzniká smísením stejného 
počtu molekul kyseliny sírové a kysličníku sírového; ochlazením 
krystaluje v hranolech a taje při 35°. 

Dýmavá kyselina sírová, v obchodě přicházející, jest směs ky- 
sličníku sírového a kyseliny sírové v různých poměrech; dle toho 
jest buď kapalná a nazývá se v obchodě oleum nebo tuhá a nazývá 
se krystalová kyselina sírová či anhydrid. Tyto kyseliny zahřívají 
se s vodou mnohem prudčeji než anglická kyselina sírová a proto 
při tom třeba větší opatrnosti. 

Druhdy vyráběla se dýmavá kyselina sírová t. zv. česká kyselina 
sírová v Kazňově u Plzně a v Nordhausenách v Sasku. Železný kyz 
nechal se na vzduchu okysličiti, vyloužil se vodou, odpařil k suchu 
a zbytek, t. zv. vitriolový kámen, pálil se ve zvláštních hliněných 
křivulích. Páry kysličníku sírového jímaly se do anglické kyseiiny 
sírové. V křivulích zbylý kysličník železitý sloužil pod jménem kol- 
kotar jako červená barva. 

Nyní vyrábí se dýmavá kyselina sírová skoro výhradně kon- 
taktní metodou Winklerovou. 



Kyselina persírová vyrábí se působením elektrického proudu 
na sehnanější kyselinu sírovou. Štěpí se snadno v kyselinu sírovou 
a kyslík. 

Z roztoků jodidů alkalických uvolňuje jod jen zvolna, nere- 
dukuje však roztok manganistanu draselného na rozdíl od peroxydu 
vodíka. i 



na př.: C + 2 H,S0 4 = C0 2 + 2 S0 2 + 2 H 2 0; 



vodík. 



5 H 2 S0 4 + 4 Zn = 4 ZnS0 4 + H 2 S + 4 H,0. 



KYSELINA PERSÍROVÁ H,S 2 0 8 . 
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Tuhá kyselina persírová, syntetický připravená, tvoří bez- 
barvé krystaly i při delším uschováváni stálé. Vodou štěpí se v ky- 
selinu sírovou a sulfomono-persírovou. 

Soli kyseliny persírové jsou v tuhém stavu stálé, zahřetím štěpí 
se v normálný síran, kysličník sírový a kyslík, na př. 

Na 2 S 2 0 8 = Na 2 S0 4 + S0 3 + O. 

Jsou ve vodě vesměs rozpustné, tedy i persulfát barnatý. 
V roztoku rozkládají se za chladu zvolna, za tepla rychle, a pouštějí 
kyslík, na př. 

K 2 S 2 0 8 + H 2 0 — 2 KHS0 4 + O 
BaS 2 0 8 + H 2 0 — BaS0 4 + H 2 S0 4 + O. 

Proto slouží, zvláště persulfát draselný a ammonný, jako moc- 
ná okysličovadla. 

Uvolňují z halogenových solí příslušný halogen, soli železnaté 
mění v železité, z mnohých kovových solí, na př. ze solí mangana- 
tých, vylučují vyšší hydroxydy, soli chromité mění v alkalickém 
prostředí v chlornany atd. 

SULFOMONOPERKYSELINA H 2 S0 5 . 

Sulfomonoperkyselina H 2 S0 5 , dle vynálezce kyselina Carova 
zvaná, vzniká, rozpustíme-li persíran draselný za chladu v sehnané 
kyselině sírové a zředíme pak vodou; nebo získáme ji, přidáváme-li 
k 5%nímu roztoku peroxydu vodíku za stálého chlazení pětinásobné 
množství sehnané kyseliny sírové. 

Její vodní roztok rozkládá se znenáhla v kyselinu sírovou 
a peroxyd vodíku. 

Od peroxydu vodíka liší se tím, že ve zředěném roztrrku neod- 
barvuje manganistan draselný a od kyseliny persírové se liší tím, že 
z okyseleného roztoku jodidu draselného vylučuje ihned jod. 

V tuhém tvaru získáme sulfomonoperkyselinu účinkem bez- 
vodého peroxydu vodíka na anhydrid sírový 

h 2 o 2 + so 3 = h 2 so 5 . 

Tvoří bezbarvé jehličky, tající při 45° , na vlhkém vzduchu 
pouští kyslík. 

KYSELINA SIRNATA H a S 2 0 3 . 

Kyselinu sirnatou volnou neznáme; byvši ze sloučenin uvol- 
něna, ihned se rozkládá. Soli její zovou se sirnatany či thiosulláty. 
Tvoří se zahříváním sehnaných roztoků siřičitanů se sirným květem, 
nebo uváděním kysličníku siřičitého v roztok sirniku. 

Na 2 S0 3 + S = Na 2 S 2 0 3 
2 Na 2 S -f 3 S0 2 = 2 Na 2 S 2 O s + Sí 
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Konstituce sirnatanů vyplývá nejlépe z reakce mezi siřičitanem 
sodným, sirníkem sodným a jodem: 

NaOgSNa + NaSNa + J 2 = Na0 3 S.SNa + 2 NaJ. 

Okyselíme-li roztoky sirnatanů, uvolní se kyselina sirnatá, 
která se ihned rozkládá; uniká kysličník siřičitý a kapalina mlékovitě 
se zakalí vyloučenou sírou: 

Na 2 S 2 0 3 + 2 HC1 = H 2 S 2 Ó 3 + 2 NaCl 
H 2 S 2 0 3 = S0 2 + S + H 2 0. 

Je-li v roztoku obsažena, nějaká sůl těžkého kovu, na př. sůl 
měďnatá, vznikne sirník kovový a kyselina sírová. 

CuS0 4 + Na 2 S 2 0 3 + H 2 0 CuS + Na 2 S0 4 + H 2 S0 4 . 

Sirnatany alkalických kovů jsou ve vodě rozpustné, sirnatany 
ostatních kovů jsou nesnadno- rozpustné nebo nerozpustné. Známe 
jen normálně sirnatany, kyselé sirnatany dosud připraveny nebyly. 

Různá okysličující činidla, jako chlor, kyselina dusičná atd., 
okysličují roztoky sirnatanů v síran. 

Na 2 S,0 3 4- Cl 2 + H 2 0 = Na,S0 4 + S + 2 HC1. 

Této vlastnosti využitkuje se ku zničení chloru, zbylého při 
bělení ve tkaninách; sirnatan sodný k tomuto účeli upotřebený zove 
se též antichlorem. 

Působením jodu v sirnatan alkalický vzniká kvantitativně jodid 
a tetrathionan alkalický: 

Na 2 S 2 0 3 + J 2 = Na 2 S 4 O e + 2 NaJ. 

Tato reakce využitkuje se v analytické chemii k stanovení jodu 
a látek, které při reakci vybavují jod. 

Roztoky sirnatanů alkalických rozpouštějí halové soli stříbrné 
(chlorid, bromid, jodid stříbrný); z chloridu stříbrného AgCl vzniká 
ve vodě rozpustný Na 4 Ag 2 (S 2 0 3 ) 3 . Na této vlastnosti zakládá se 
ustalování osvětlených fotografických desek po vyvinutí obrazu. 

Působení sirnatanů na halogen stříbra záleží v reakci: 

Na() 8 S.SNa + AgBr = NaO*S.SAg + NaBr. 

Vzniklý sirnatan sodno-stříbnťý se pak nadbytkem sirnatanů 
alkalického rozpouští. 



SESQUIOXYD SÍRY. 

Vnášíme-li sirný květ v nadbytku do čistého kysličníku síro- 
vého, ztuhne směs v hmotu barvy světle zelené; máme za to, že 
obsahuje sesquioxyd síry S 2 0 3 . 

Tato látka rozpadá se za obyčejné teploty zvolna, nad 50“ 
rychle v síru a kysličník siřičitý. 
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Vodou rozpadá se v beztvarou síru, kysličník siřičitý a ky- 
selinu sirovou. 

Není jisto, zda tento sesquioxyd síry jest jednotná sloučenina, 
spíše se zdá, že jest to pouhý roztok síry v kysličníku sírovém. 
Používá se k výrobě některých sirných barviv. 

KYSELINY POLYTHIONOVÉ. 

Kyselinu dithionovou H 2 S 2 0 6 čili H0 3 S.S0 3 H známe jen v so- 
lích; vzniká z kyseliny siřičité a vyšších kysličníků těžkých kovů na 
př. kysličníku manganičitého, z kyseliny siřičité působením perman- 
ganátu draselného v okyseleném roztoku jakož i ze sirnatanu alka- 
lického působením peroxydu vodíku. 

Soli kyseliny dithionové jsou ve .vodě rozpustné, zahřetím nad 
100" pouštějí kysličník siřičitý a zbývá síran: 

Na,S 2 0 6 = Na 2 S0 4 + S0 2 

Vyšší kyseliny: trithionová H 2 S 3 O fi , tetratliionová H 2 S 4 O 0 , 
pentathionová H 2 S 5 0 (i a snad hexathionová H 2 S 6 0 B vznikají nasyco- 
váním vodního roztoku kyseliny siřičité sirovodíkem za chladu a za 
nepřístupu světla ( Wackenroderova tekutina). 

Trithionun draselný K 2 S 3 O a obdržíme mírným odpařováním 
roztoku sirnatanu a siřičitanu draselného; tetraíliionan draselný 
Na^Oy obdržíme působením jodu v sirnatau draselný. 

Veškeré soli těchto kyselin rozpadávají se okyselením v kyslič- 
ník siřičitý, síran a beztvarou síru. 

S . 

sirovodík h 2 s. 

Sirovodík vyskytuje se v přírodě v některých minerálných vo- 
dách t. zv. sirných vodách (Píšfany, Cáchy) a v sopečných plynech. 
Vzniká hnitím ústrojných látek, obsahujících síru, redukcí síranu 
vápenatého ve vodách hnitím cellulosovým. Tvoří se, vedeme-li sirné 
páry a vodík přes žhoucí pórovitá tělesa na př. pemzu, pak stýká-li 
se síra s vodíkem ve zrodu na př. působením vodíku v zahřáté sir- 
níky nebo rozkladem sirníků kovových kyselinami. 

V minerálných vodách vzniká sirovodík redukcí síranu vápe- 
natého v sirník a rozkladem sirníku kyselinou uhličitou: 

CaS + H 2 C0 3 = CaC0 3 + H„S. 

Připravujeme jej v laboratoři obvykle rozkladem sirníku že- 
leznatého kyselinou sírovou nebo solnou. 

FeS + H 2 S0 4 = FeS0 4 + H 2 S. 

Jelikož prodejný sirník železnatý obsahuje též železo neslou- 
čené se sírou, vzniká také něco vodíku. 

Chceme- li si připravili úplně čistý sirovodík, rozkládáme sirník 
barnatý kyselinou solnou. 



90 



Sirovodík jest bezbarvý, průhledný plyn hutnoty 1,19, nepří- 
jemného zápachu po shnilých vejcích, cítíme jej ještě ve zředění 
1 : 100.000; jest velice jedovatý, vdychován způsobuje otravu. Za- 
pálen, hoří modrým plamenem na kysličník siřičitý a vodu; za 
omezeného přístupu vzduchu shoří pouze vodík a odštěpuje se sira. 

Tlakem asi 16 atmosfér lze jej za obyčejné teploty zkapalniti 
a silným ochlazením ztužiti v bezbarvou krystalickou hmotu, tající 
při —91°. 

Ve vodě se rozpouští; při obyčejné teplotě pohlcuje 1 objem 
vody asi 3 objemy sirovodíku; vodní roztok zove se sirovodíkovou 
vodou; tato zapáchá jako plynný sirovodík. 

Sirovodík jest plyn nestálý, snadno se okysličovadly rozkládá 
ve vodu a síru. 

Sirovodíková voda na vzduchu se kalí mlékovitě vyloučenou 
sírou a nutno ji chrániti před rozkladem uschováváním v uzavřených 
lahvích a ve tmě. Chlor, brom, jod, kyselina dusičná rozkládají 
sirovodík okamžitě. Kysličník siřičitý rozkládá sirovodík také; 
z obou plynů vylučuje se síra. 

S0 2 + 2 H 2 S = 3 S + 2 H 2 0. 

Této vlastnosti používáme k odstranění sirovodíku ze zkaže- 
ného vzduchu, na př. ve sklepech, studnách atd. Stačí v takovém 
prostoru spáliti trochu síry. 

Jelikož sirovodík se snadno okysličuje, působí jako reduko- 
vadlo na př. 

2 FeCl 3 + HoS = 2 FeCl 2 + 2 HC1 + S. 

Sirovodík jest povahy slabě kyselé, vodní jeho roztok barví 
modrý lakmusový papírek červeně. 

S mnohými kovy a kysličníky kovovými tvoří sirníky; stříbro, 
olovo a měď sirovodíkem černají, povlékaji se vrstvou sirníku. 

Známe sirníky normálně na př. Na 2 S a kyselé, či sulihydráty, 
na př. NaSH. Ve vodě rozpustné jsou pouze sirníky alkalických 
kovů a žíravých zemin. 

Jelikož četné sirníky vznikající působením sirovodíku v roztoky 
solí kovových, jsou ve vodě a mnohé z nich i v kyselinách neroz- 
pustné, vylučují se z roztoků. Bývají různě zbarveny: sirník 
antimonitý jest oranžový, sirník kademnatý žlutý, sirník olovnatý 
černý, sirník zinečnatý bílý. 

Této vlastnosti využitkujeme v analytické chemii ku zjištění 
jednotlivých kovů a také sirovodíku; na př. papírek napojený octa- 
nem olovnatým barví se sirovodíkem hnědě až černě. 

Roztoky sirníkú a hydrosulfidú či sulihydrátů rozpustných ve 
vodě získáme působením sirovodíku v roztoky příslušných kyslík i- 
tých zásad. 

Nasytíme-li na pfíkl. roztok hydroxydu sodného sirovodíkem, 
vznikne roztok hydrosulfidu sodného; přidáme-li pak tolik hydro- 
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xydu sodného, kolik ho bylo přeměněno v hydrosulfid, vznikne 



Vedle sirnikú, odvozených od sirovodíku známe též sirniky 
bohatší sírou t. zv. polysulfidy, na př. Na 2 S 2 , Na,S s , Na 2 S 4 . Liší 
se od obyčejných sumku tím, že působením kyselin odštěpuje se 
z nich vedle sirovodíku také síra 



Takto vyloučená, jemně rozptýlená síra nazývá se sirným 
mlékem. 

Polysuiíidy vznikají tavením sirniků se sírou; tvoří se také 
v roztocích sirniků alkalických delším stáním na vzduchu samovolně 
nebo přidáním síry. 



Síra dává s chlorem chlorid sirný S 2 Cl 2 , který se připravuje 
vedením suchého chloru přes sirný květ. 

Jest to kapalina červenavě žlutá, olejovitá, hutnoty 1,7, dusi- 
vého a dráždivého zápachu, na vzduchu silně dýmá, vře při 139 r \ 

Vodou se rozkládá v chlorovodík, kysličník siřičitý a síru. 

Rozpouští snadno síru a používá se ho k vulkanisaci kaučuku. 

Působením chloru v chlorid sirný vzniká chlorid sirnatý SC1 2 
a posléze chlorid siřičitý SC1 4 ; oba jsou kapaliny žlutohnědé. 

Chlorid sirnatý zdá se býti směsí chloridu sirného a chloridu 
siřičitého. 

S bromem dává síra bromid sirný S 2 Br 2 , tvořící červenou 
kapalinu, s jodem dává jodid sirný S 2 J, a hexajodid síry SJ 6 . 

Fluorid sirný SF fi jest plyn bezbarvý, bez chuti a zápachu. 

Známe také thionylchlorid SOCl 2 , kapalinu bezbarvou, hutnoty 
1,67, lámající silně světlo, dusivého zápachu, kyselinu chlorosullo- 
novou HS0 3 C1, kapalinu bezbarvou a sulfurylchlorid S0 2 C1 2 , kapa- 
linu bezbarvou, silně dýmavou. 

Thionylchloridu a sulfurylchloridu používá se v organické 
chemii jako činidel odnímajících vodu, thionylchloridu k zavádění 
skupiny SO (thionyl) do sloučenin řady benzolové a kyseliny chloro- 
sulfonové k sulfonování organických sloučenin. 



Uvádíme-li do roztoku chloridu sirného v benzolu suchý plynný 
ammoniak a chladíme ledem, vzniká vedle chloridu ammonného 
a síry sirník dusíku N 4 S 4 . 



sirník 



NaOH -i- H 2 S = NaSH -f H 2 0 
NaSH + NaOH = Na 2 S + H 2 0. 



Na 2 S + 2 HC1 =- H 2 S 4- 2 NaCl 
Na 2 S 3 + 2 HC1 = H 2 S + 2 NaCl + 2 S. 



SÍRA A HALOVÉ PRVKY. 




SÍRA A DUSÍK. 
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Jsou to žlutočervené jehličky nebo hranolky, tající při 178®; 
při 207", nárazem nebo třením prudce vybuchují a štěpí se v dusík 
a síru. 

Strukturní vzorec této sloučeniny jest pravděpodobně 

N~S-N^S = N-S = N. 

II 

S 

Zahříváním sirniku dusíku se sírouhlíkem na 100° za tlaku vzni- 
ká vedle polyrhodanu pentasulfid dusíku: 

N 4 S 4 + 2 CS 2 = N 2 S 5 + S + 2 CNS. 

Jest to tmavě červená olejovitá kapalina, která ochlazením 
ztuhne v krystaly podobné jodu, tající při -i- 10°. Za obyčejné teploty 
rozkládá se zvolna v dusík, síru a sirník dusíku, zahřetím slabě 
vybuchuje. 



Působíme-li na částečně neutralisovarfý roztok kyselého siři- 
čitanu sodného dusitanem sodným, chladíce ledem, vzniká nitrilo- 
sulfonan sodný: 

3 NaHSO, + NaN0 2 = NaOH + H 2 0 + N (SO R Na) 3 . 

Draselná sul této kyseliny se okyselenou vodou hydrolysuje 
nejprve v imidodisulfonan draselný a posléze zahříváním v kyselém 
roztoku vzniká amidosullonan draselný a kyselý síran draselný: 

N (S0 3 K) 3 + H 2 0 = KHS0 4 + HN = (S0 3 K) 2 
HN = (S0 3 K) 2 -f H 2 0 = KHS() 4 + H 2 N.S0 3 K. 

Volná amid osuli onová kyselina H 2 N S0 3 H jest velice stálá, 
dobře krystaluje, není hygroskopická a hodí se velmi dobře jako 
základní látka v odmčrné analytické chemii. 

SELEN, Se = 79,2. 

Selen je prvek vzácnější; bývá obsažen v malém množství 
v kyzech železných a měděných; hromadí se při spracování kyzu 
železného metodou komorovou jednak v prašných komorách, jed- 
nak v kalech vylučujících se z kyseliny sírové (vypuštěných z Glo- 
verovy věže) a z nich se získává. Byl objeven Berzeliem. 

Mimo to provází selen síru vulkanickou zvláště na liparských 
ostrovech a tvoří podstatnou součást minerálů crookesitu (Cu, TI, 
Ag) 2 Se a eukairitu (Cu, Ag) 2 Se. 

Selen tvoří jako síra čtyři allotropické modifikace: 1. krystalli- 
cký selen červenohnédý hutnoty 4,45; 2. krystallický selen šedivý 
(kovový) hutnoty 4,8; vzniká zahřetím beztvarého selenu na 90°, 
vodí elektrický proud na rozdíl od druhých modifikací, taje při 
219", v sirouhlíku jest nerozpustný; 3. beztvarý selen sklovitý 
barvy černé, hutnoty 4,28, jest křehký, v sirouhlíku částečně roz- 
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pustný; 4. beztvarý selen práškovitý barvy červené, hutnoty 4,28, 
rozpouští se v sírouhlíku. 

Selen jest pamětihodný tím, že působením světla zvyšuje se 
neobyčejně jeho elektrická vodivost; používá se ho v telegrafii, 
u signálových přístrojů, které i nejslabším osvětlením uvedou se 
v činnost (ochrana před zloději) a v novější době v telefotografii. 

S vodíkem slučuje se selen za vyšší teploty v selenovodik 
H 2 Se, bezbarvý, nepříjemně zapáchající plyn; tvoří selenidy normál- 
ně a kyselé.' 

S halogeny dává chlorid selenný Se 2 Cl 2 a chlorid seleni- 
čitý SeCI 4 . 

S kyslíkem dává selen kysličník seleničitý Se0. 2 , kyselinu 
seleničitou H 2 Se0 3 , a kyselinu selenovou H 2 Se0 4 . 

TELLUR, Te= 127,5. 

Tellur jest prvek vzácný; přichází sloučen se zlatém, stříbrem, 
olovem a vizmutem zvláště v Sedmihradsku, v Uhrách, Kalifornii, 
Brasilii a Altaji ponejvíce jako telluridy PbTe, Ag 2 Te, AuTe 2 atd., 
přichází také obsažen v síře. 

Jest kovolesklý, křehký, h = 6,0, beztvarý i krystalický, 
taje při 450°; rozpálen shoří na kysličník. V dýmavé kyselině sírové 
se rozpouští, zředěním vodou se opět vylučuje. 

Dává s vodíkem tellurovodík TeH 2 , jenž skýtá soli telluridy. 
Slučuje se s prvky halovými, dává chlorid tellurnatý TeCl 2 , chlorid 
telluričitý TeCl 4 a obdobné bromidy a jodidy, s fluorem TeF 4 aTeF tí . 

S kyslíkem dává kysličníky tellurnatý TeO, telluričitý TeCK 
a tellurový TeO s a jim příslušné kyseliny, kyselinu telluričitou 
H 2 TeO ; . a kyseliny tellurové na př. H 2 Te0 4 a H (i TcO (i . 

IV. SKUPINA PRVKŮ HALOVÝCH. 

Do této skupiny náleží chlor, brom, jod, fluor; nazývají se 
prvky halovými, halogeny (solitvornými), poněvadž se slučují 
s kovy v soli. 



CHLOR, Cl = 35,46. 

Chlor jest v přírodě velice rozšířen, avšak pouze vázán na 
kovy. Nejobecnější z těchto sloučenin jest chlorid sodůý, t. zv. ka- 
menná sůl, hojně rozpuštěn v mořské vodě, v solných pramenech 
v Solné komoře a i pevný v ložiskách jako na př. v Haliči, ve 
Stassfurtu v Německu a v Chile v Americe Jižní; dále přichází jako 
chlorid draselný KC1 sylvin, chlorid hořečnatodraselný KMgCl 3 6H 2 0 
karnallit, chlorid ammonný NH 4 C1 čili salmiak atd. V malém množ- 
ství přichází v sopečných plynech. 
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Byl objeven Scheelem 1774 při zahřívání burelu s kyselinou 
solnou. 

Připravujeme jej zahříváním kyseliny solné s burelem; 



Mn0 9 



4 HC1 = CL + MnCL + 2 H,0 



nebo zahříváme směs chloridu sodného, kyseliny sírové a burelu: 
^ ( l NaCl + H 2 S0 4 = NaHS0 4 + HC1 
' * 4 HC1 + MnOo = Cl 2 + MnCl 2 4- 2 H 2 0. 

Za chladu vzniká chlor působením kyseliny solné v chlorové 
vápno Ca(C10) 2 + 4 HC1 = 2 Cl 2 + CaCl 2 + 2 H 2 0. 

Průmyslově vyrábí se chlor elektrolysou vodního roztoku chlo- 
ridu sodného nebo draselného 

2 KC1 + 2 H 2 0 = 2 KOH + H 2 + Cl 2 ; 

na záporném pólu vylučuje se hydroxyd draselný a vodík, na 
kladném pólu chlor. Při lom tvoří se dle okolností také chlornan 
a chlorečnan alkalický. 

Jinak vyrábí se chlor okysličením chlorovodíku vzdušným 
kyslíkem. Směs plynného chlorovodíku a vzduchu vede se přes pó- 
rovité hmoty, prostoupené síranem měďnatým, zahřáté asi na 400°. 
Kysličník měďnatý ze síranu měďnatého utvořený působí jako ka- 

talysátor. 4 HC1 + 0 2 = 2 Cl 2 + 2 H 2 0. 

Chlor jest plyn barvy žlutozelené, má hutnotu 2,49 při 0° C 
a 760 mm tlaku, prudce zapáchá, není dýchatelný, i se vzduchem 
spiíšený dráždí prudce dýchací ústrojí. 

Ochlazením na 0° a tlakem 6 atm. lze jej přeměnit! na žlutou 
kapalinu, která silným ochlazením ztuhne v bezbarvé krystaly. 

Ve vodě se chlor dosti značně rozpouští; 1 objem vody roz- 
pouští 2 objemy chloru při 20° a roztok takový nazýváme chlo- 
rovou vodou, která je zelenožlutě zbarvena, zapáchá jako chlor 
a chutná trpce. Ochlazením na 0° vylučují se z nasycené chlorové 
vody nažloutlé krystalky hydrátu chloru Cl 2 .8 H 2 0, které se teplem 
rozkládají v chlor a vodu. 

Na světle se chlorová voda rozkládá v chlorovodík a kyslík 
2 Cl 2 + 2 H 2 0 — 4 HC1 + 0 2 . 

Prodejná chlorová voda ( aqua chlorata) obsahuje vedle chloru 
kyselinu solnou a chlornou dle reakce: 

Cl 2 + H a O ; ? HCl + ClOH. 

Kyselina chlorná se světlem rozkládá v chlorovodík a kyslík, 
takže starší chlorová voda obsahuje jen chlorovodík. 

Proto uschováváme chlorovou vodu v lahvích z hnědého skla. 

Chlor slučuje se přímo téměř se všemi prvky, mnohdy za vý- 
voje tepla- a světla; tak na př. shoří v něm fosfor, antimon, roz- 
žhavený železný nebo mosazný drát atd. 
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S kyslíkem, dusíkem, uhlíkem a vzácnými plyny se přímo ne- 
slučuje; ve sloučeninách jest jednomocný, také pěti- a sedmimocný. 

Chlor smíšen s vodíkem v temnu se neslučuje, v rozptýle- 
ném světle jen zvolna, působením přímého slunečního neb hořčí- 
kového světla však okamžitě za výbuchu. 

Hořící vodík v plynném chloru hoří dále a slučuje se s ním 
v chlorovodík. 

Některým uhlovodíkům odnímá chlor veškerý vodík a vylu- 
čuje z nich uhlík. Proužek filtračního papíru, ovlhčený silicí tcr- 
pentinovou, shoří v chloru rudým plamenem, vzniká chlorovodík 
a vylučuje se uhlík jako jemné saze. 

Za přítomnosti vody působí chlor oxydačně, tak na př. okysli- 
čuje sirovodík v síru, při čemž přechodně vzniká kyselina chlorná 

Cl 2 + H 2 0 = HC1 + HCIO 
HCIO + H 2 S = HC1 + H 2 0 + S. 

Kyselinu siřičitou okysličuje v kyselinu sírovou 

Cl 2 + H 2 0 + H 2 S0 3 = 2 HC1 + H 2 S0 4 . 

Mnohá ústrojná barviva chlor odbarvuje. Bělící účinek záleží 
podstatně v okysličeni ústrojných barviv kyslíkem, který se uvol- 
ňuje rozkladem chlorné kyseliny, utvořené působením vody na chlor 
za světla (viz nahoře). 

Do obchodu uvádí se chlor zkapalněný v ocelových válcích. 
Užívá se ho v průmyslu k výrobě chlorového vápna, bělících louhu, 
k výrobě chlorečnanů, chloridu uhličitého, v barvářství zvláště však 
při bělení tkanin a přediv. 

CHLOROVODÍK HC1. 

Plynný chlorovodík nalezen byl v některých sopečných ply- 
nech; v malém množství nachází se v žaludeční šťávě. 

Vzniká přímým sloučením se chloru s vodíkem; připravuje se 
rozkladem chloridů kyselinou sírovou 

2 NaCl + H 2 S0 4 = Na 2 S0 4 + 2 HC1. 

Tímto způsobem získá se chlorovodík v 'továrnách na sodu 
dle metody Leblancovy , jakožto vedlejší výrobek. Dle tohoto způ- 
sobu se přeměňuje chlorid sodný kyselinou sírovou předem v síran 
sodný, z něhož vyrábí se dalším pochodem uhličitan sodný. Pii 
reakci vzniklý chlorovodík uniká a jímá se ve vodě; získaný roztok 
jest surová kyselina solná, obsahující téměř 32% chlorovodíku, která 
se čistí předestilováním. Surová kyselina solná jest žlutá, obsahuje 
chlorid arsenitý, kyselinu sirovou a. chloridy železa. 

Taktéž připravuje se chlorovodík žíháním některých chloridů 
kovových za působení vodní páry. 

MgClo + H 2 0 = MgO + 2 HC1. 
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Chlorovodík jest bezbarvý, pronikavě páchnoucí plyn, chuti 
kyselé, li = 1.26. Na vzduchu silně dýmá, slučuje se s vláhou 
vzduchu v kyselinu solnou. Přiměřeným tlakem se již za obyčejné 
teploty zkapalňuje a silným ochlazením se ztuží v bezbarvou kry- 
stalickou hmotu. 

Chlorovodík nehoří a nepodporuje hořeni, avšak hořící sodík 
v něm dále hoří: 

2 Na + 2 HC1 = 2 NaCl + H 2 . 

Plynný chlorovodík pohlcuje se dychtivě vodou, při čemž se 
kapalina silně zahřívá; při 0" pohltí jeden objem vody 503 obj. 
chlorovodíku. Takto vzniklý vodní roztok nazýváme kyselinou sol- 
nou. Byla-li připravena při 18°, obsahuje až 42,9% HC1 a má 
h = 1.212. Sehnaná kyselina solná na vzduchu dýmá, nazýváme 
ji dyinavou kyselinou solnou. 

Zahříváme-Ii sehnanou kyselinu solnou, uniká chlorovodík s ma- 
lým podílem par vodních a bod varu stoupá až na 1 10° (při této 
teplotě zůstává teploměr státi) a destiluje pak kyselina solná, obsa- 
hující 20,3 % chlorovodíku, h = 1,102. Tato méně sehnaná kyselina 
již na vzduchu nedyniá. Destilujeme-!'.. zředěnou kyselinu solnou, 
unikají nejprve vodní páry, kyselina se koncentruje až bod varu 
dostoupí 110° a zase destiluje kyselina s 20,3% HC1. 

Chlorovodík má vlastnosti kyseliny, jest kyselina jednosytná. 
Nahradime-li v něm vodík kovy, vznikají soli t. zv. chloridy. Pú- 
sobíme-li kyselinou solnou na ko\y, vyvíjí se vodík, působirne-Ii 
na kysličníky, odštěpuje se voda. 

Fe + 2 HC1 = FeCl 2 + H 2 
CuO + 2 HC1 = CuCl 2 f H 2 0. 

Měď, rtuť, stříbro, zlato a platina se v kyselině solné nerozpou- 
štějí, jejich kysličníky se však rozpouštějí. Měď za přítomnosti 
vzduchu dává s kyselinou solnou chlorid měďný a pak teprve chlorid 
měďnatý. Olovo rozpouští se jen v horké kyselině solné. 

Chloridy kovu jsou ve vodě většinou rozpustné; nerozpustné 
jsou na př. chlorid stříbrný AgCl, rtufný HgCl, měďný CuCl; málo 
rozpustný jest chlorid olovnatý PbCl 2 . 

Chlorovodíku používá se k výrobě chloru, k přípravě chloridů 
kovových atd. 

Směs 4 až 6 dílu sehnané kyseliny solné s 1 dílem sehnané 
kyseliny dusičné dává královskou lučavku < aqua regia), která roz- 
pouští kovy v kyselině solné nebo dusičné jinak nerozpustné, zvlá- 
ště však zlato (král kovu). 

Působnost královské lučavky záleží v okysličeni kyseliny solné 
kyselinou dusičnou v chlor a nitrosylchlorid 

HNO : , + 3 HCI « - 2 H 2 0 + Cl 2 + NOCI. 

Chlor a nitrosylchlorid působí na kovy a rozpouštějí je. 
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Nitrosylchlorid NOCI můžeme si připraviti zahříváním kyseliny 
nitrosylsírové s chloridem sodným: 

ONO . S0 3 H + NaCl = NaHS0 4 + NOCI. 

Jest to plyn žlutý, který ochlazením dává žlutočervenou ka- 
palinu, vroucí při — 5°. 

Vodou se rozkládá v kyselinu dusitou a solnou: 

NOCI 4- H 2 0 = N0 2 H + HC1. 

Nitrosylchlorid nachází se v královské lučavce v dosti značném 
množství a udílí jí červen avě žlutou barvu. 



KYSLIČNÍKY a oxykyseliny chloru. 



kysličník chlorný 


C1 2 0 


kyselina 


chlorná 


HCIO 


„ chloričitý 


cio 2 


» 


chloritá 


HC10 : 








chlorečná HC10 : 


„ chloristý 


C1 2 0 7 


»> 


chloristá 


HCIO 



KYSLIČNÍK CHLORNÝ C1 2 0. 



Kysličník chlorný (monoxyd chloru) vzniká, vedeme-li silně 
chlazený plynný chlor přes kysličník rtufnatý: 

2 Cl 2 + HgO = C1 2 0 4- HgCL. 

Jest to žlutohnědý plyn, ochlazením kapalní, kapalný vře při 
4-3,8°, zahříváním se rozkládá s výbuchem v chlor a kyslík: 

2 CI 2 0 = 2 Cl 2 4- 0 2 + 36 kal. 

KYSELINA CHLORNÁ HCIO. 

Kyselina chlorná získá se uváděním chloru do vody, ve které 
jest rozmíchán žlutý kysličník rtufnatý 

HgO 4- 2 Cl 2 4- H 2 0 == 2 HCIO 4- HgCl 2 , 
také i rozkladem roztoku chlornanu vápenatého kyselinou dusičnou 
Ca(ClO), 4- 2 HN0 3 =: 2 HCIO + Ca(NO,) f . 

Vzniká též okysličením chlorové vody peroxydem vodíku. 

Cl 2 4- H 2 0 2 = 2 HOC1 

Kyselina chlorná silně zředěná jest dosti stálá, sehnanéjší se 
již rozkládá v kyselinu chlorečnou, chlor a vodu. Jest velmi slabá 
kyselina, mnohem slabší než kyselina uhličitá, tvoří chlornany či 
hypochlority. Z nich nejdůležitější jest t. zv. chlorové vápno, které 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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vzniká, uvádíme-li chlor do mléka vápenného, t. j. do směsi hašeného 
vápna a vody 

2 Ca(OH) 2 -i- 2 Cl 2 = Ca(C10) 2 + CaCl 2 + 2 H 2 0 

Podobně získáme chlornany alkalické, uvádíme-li chlor do ží- 
ravého louhu alkalického 

2 NaOH -i- Cl 2 = NaClO + NaCl + H 2 0 

nebo elektrolysou chloridu, necháme-li při rozkladu vzniklý chlor 
a hydroxyd na sebe za chladu působiti. 

Tyto chlornany slouží jako okysličovadla; mnohá ústrojná 
barviva okysličují v bezbarvé sloučeniny a používá se jich tudíž 
v běličství k běleni přediv a tkanin; jelikož ničí také organismy, 
užívá se jich k desinfekci atd. 

KYSLIČNÍK CHLORIČITÝ C10 } . 

Kysličník chloričitý vzniká rozkladem chlorečnanů sehnanou 
kyselinou sírovou; připravuje se zahříváním směsi chlorečnanů dra- 
selného a kyseliny šfavelové, krystalované za přídavku vody nej- 
výše na 60°. Při oxydaci vzniká také kysličník uhličitý, který zřeďuje 
kysličník chloričitý do té míry, že nemůže vybuchnouti. 

Kysličník chloričitý jest plyn žlutozelený, dusivě páchnoucí, 
těžší než vzduch, velmi nestálý. Rychlým zahřetím anebo přijde-li 
ve styk s ústrojnými zapalitelnými látkami, nezřídka beze vší pří- 
činy rozkládá se za prudkého výbuchu. 

Ochlazením mění se v červenou kapalinu, vroucí při + 10°. 

Ve vodě se rozpouští beze změny. Působením alkalického louhu 
dává chloritan a chlorečnan alkalický: 

2 C10 2 + 2 KOH = KC10 2 + KCIO., + H 2 0. 

KYSELINA CHLORITÁ HC10 2 . 

Kyselinu chloritou jako alkalickou sůl získáme působením 
peroxydu vodíku a alkalického louhu na vodní, sehnaný roztok ky- 
sličníku chloričitého 

2 C10 2 + H 2 0 2 + 2 NaOH = 2 NaC10 2 + 2 H 2 0 + 0 2 . 

Kyselina chloritá jest slabší než kyselina chlorná, ale vůči ky- 
sličníku uhličitému silnější. 

Okyselený roztok chloritanu okysličuje na rozdíl od chloreč- 
nanu jod v jodovodík a dále v kyselinu jodičnou. 

Chloritan stříbrný AgC10 2 a chloritan olovnatý Pb(C10 2 ) 2 
smísený s hořlavými látkami (na př. s cukrem) nárazem prudce 
vybuchují. 
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KYSELINA CHLOREČNÁ HC10 3 . 

Vzniká okysličením kyseliny chlorné; připravujeme ji rozkla- 
dem chlorečnanu barnatého kyselinou sirovou 

Ba(C10 3 ) 2 + H 2 S0 4 = 2 HCIO., + BaS0 4 

nebo rozkladem kyselinou fluorokřemičitou; vyloučený síran barnatý 
(fluorokřemičitan barnatý) odfiltrujeme a zahušťujeme ve vakuu 
nad kyselinou sírovou. 

Je to bezbarvá, olejovitá kapalina, obsahující as 40% HC10 3 , 
rozkládá se snadno teplem v kyslík, chlor, vodu a kyselinu chlo- 
ristou; jest silná kyselina, prudké okysličovadlo. 

Papír napojený kyselinou chlorečnou se po chvíli zapálí; kyse- 
lina chlorečná okysličuje jod v kyselinu jodičnou, síru v kyselinu 
sírovou, roztok indiga odbarvuje. 

Zředěná kyselina chlorečná (obsahující jen asi 5% kyseliny) 
jest velmi stálá, roztok indiga odbarvuje teprve za tepla, z okysele- 
ného roztoku jodidu draselného vylučuje jod zvolna a neúplně. 

Smísíme-li sehnanou kyselinu chlorečnou nebo chlorečnan alka- 
lický s dýmavou kyselinou solnou, vzniká chlor a kysličník chlori- 
čitý. Tato směs. nazvaná euchlorinem, jest prudkým okysličovadlem, 
používá se jí k rozrušování ústrojných látek na př. při určování 
arsenu ve vnitřnostech mrtvol; při rozpouštění některých slitin 
v kyselině solné přidáváme chlorečnanu draselného. 

Práškovým hliníkem nebo železem v okyseleném roztoku se 
kyselina chlorečná redukuje v kyselinu solnou, chlorečnany v chlo- 
ridy. 

Kyselina chlorečná tvoří solí chlorečnany či chlor áty. Tyto se 
připravuji působením chloru v roztoky chlornanů, také přímo nasy- 
cováním roztoků žiravin chlorem za tepli nebo získávají se za 
jistých podmínek elektrolysou chloridu sodného. 

Pálením se chlorečnany alkalické rozkládají, pouštějí kyslík 
a zůstavují na konec chloridy. 

2 KC10 3 = 2 KC1 + 3 0 2 

Chlorečnany žíravých zemin pouštějí mimo kyslík chlor a zbývá 
kysličník, na př. 

2 Ca(C10 3 ) 2 = 2 CaO + 2 Cl 2 + 5 0 2 

Chlorečnan ammonný NH 4 C10 3 zahřetím na 102°, mnohdy již 
při obyčejné teplotě vybuchuje. 

Roztopené chlorečnany jsou prudkými okysličovadly ; smísí- 
me-li je s látkami snadno se okysličujícími, vybuchují již slabým nára- 
zem velrui prudce, ba již pouhým třením chlorečnanů se zápalnými 
látkami na př. se sírou může nastati výbuch. 
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KYSLIČNÍK CHLORISTÝ C1 2 0 7 . 

Kysličník chloristý jest bezbarvá olejovitá kapalina. Nárazem 
nebo zapálen prudce vybuchuje. 

Vzniká působením kysličníku fosforečného na bezvodou kyse- 
linu chloristou při — 10°. 

KYSELINA CHLORISTÁ HC10 4 . 

Zahříváme-li opatrně chlorečnan draselný, vzniká chloristan 
draselný a chlorid draselný 

4 KC10 3 = 3 KC10 4 + KC1. 

Z této směsi krystalisací získáme nesnadno rozpustný chlori- 
stan a z tohoto zahříváním s kyselinou sírovou a destilací kyselinu 
chloristou. 

Nebo rozkládáme chloristan draselný kyselinou fluorokřemiči- 
tou a vodní roztok destilujeme ve vakuu. 

Bezvodou kyselinu chloristou získáme destilací chloristanu dra- 
selného se čtyřnásobným množstvím sehnané kyseliny sírové za sní- 
ženého tlaku. 

Destilací za obyčejného tlaku rozkládá se kyselina chloristá 
již při 90° částečně v kysličník chloričitý a kyslík. 

Kyselina chloristá jest bezbarvá kapalina, na vzduchu silně 
dýmající, hutnoty 1,781; ve vodě se rozpouští. Ač jest z oxykyselin 
chloru nejstálejší, přece i při obyčejné teplotě se mnohdy samovolně 
s výbuchem rozkládá, zvláště však při styku se snadno zápalnými 
látkami (papír, uhlík), v chlor, kyslík a vodu. 

S vodou poněkud zředěna jest stálá a nevybuchuje; tvoří hy- 
dráty: monohydrát HC10 4 .H 2 0, tající při +50°, dihydrát HC10 4 . 
2 H 2 0 tající při — 20,6°, trihydrát HC10 4 .3 H 2 0 a hydrát HC10 4 . 
2J4H 2 0. 

Kyselina chloristá či perchlorová jest ve vodním roztoku nej- 
silnější kyselina, velmi leptavá; jest jednosytná a tvoří cliloristany 
či percJúoráty, z nichž chloristan draselný, caesný a rubidný jsou 
ve vodě nesnadno rozpustné. 

Chloristan ammonný NH 4 C10 4 jest na rozdíl od chlorečnanu 
ammonného při obyčejné teplotě stálý a teprve zahřetím nad 200° 
rozkládá se v chlor, kyslík, dusík a vodu: 

2 NH 4 C10 4 = Cl 2 ± 2 0 2 + N 2 + 4 H 2 0. 

Ačkoliv kyselina chloristá obsahuje více kyslíku než kyselina 
chlorečná, nemá vlastnosti okysličující, neokysličuje ve vodném roz- 
toku jodovodíku, sirovodíku, kyseliny siřičité ani neodbarvuje indigo. 

Rozpouští železo a zinek za vývoje vodíku, aniž se při tom 
redukuje. Redukce nastává teprve hydrosiřičitanem nebo hydroxy- 
dem železitým v alkalickém roztoku. 



101 



Hliníkem se neredukuje jako kyselina chlorečná, sehnanou ky- 
selinou solnou ani sehnanou kyselinou sírovou se nemění. 

Působením kysličníků dusíku, vznikajících rozkladem dusitanu 
sodného -a kyseliny dusičné dává kyselina chloristá nitrosylperchlo- 
rát C10 4 .N0.H 2 0, látku bezbarvou, krystalickou, která se vodou roz- 
kládá v kyselinu chloristou a dusitou. 

CHLORODUSÍK NC1 3 . 

S dusíkem dává chlor chlorodusík NC1 3 . Vzniká na př. působe- 
ním ammoniaku v kyselinu chlornou 

3 HC10 + NH 3 = NC1 3 + 3 H 2 0, 

nebo působením chloru na vodní roztok chloridu nebo síranu ammon- 
ného NH 4 C1 + 3 Cl 2 = NC1* + 4 HC1. 

Jest to kapalina žlutá, hutnoty 1,65, olejovitá, ostře páchnoucí, 
nestálá, zahřetím na 90° C, působením přímého slunečního světla 
nebo nárazem velmi prudce vybuchující. 

Ve vodě se rozpouští dosti snadno, avšak rozkládá se částečně 
v ammoniak a kyselinu chlornou: 

NCI 3 + 3 H 2 0 «-=? NH, + 3 HOC1. 

Rozpouští se snadno v sirouhlíku, benzolu, chloridu uhličitém, 
v chloroformu; roztoky tyto jsou stálé. 

AZ1D CHLORU N 3 C1. 

Azid chloru vzniká okyselením směsi roztoků azidu sodíku 
a chlornanu sodného kyselinou octovou. Jest to bezbarvý plyn, zá- 
pachu po chlorné kyselině; zahřetím se zapaluje a prudce vy- 
buchuje. 



BROM, Br=- 79,92. 

Brom vyskytuje se v přírodě značně rozšířen, avšak ve množ- 
ství poměrně skrovném ve sloučeninách, v minerálných vodách, 
v mořské vodě asi 0.006%. Voda Mrtvého moře obsahuje asi 0,4% 
bromu. 

Brom vyrábí se ponejvíce ve Stassfurtě z louhů, které zbývají 
po spracování karnallitu a obsahuji bromid hořečnatý. 

fčarnallit, chlorid hořečnatodraselný, obsahuje totiž asi 0,2% 
bromu jako bromkarnallit MgBr 2 KI^ř. 6 H 2 0. 

Na matečné louhy působí se chlorem, který z bromidu hořeč- 
natého a draselného vytěsní brom 

MgBr 2 + Cl 2 = MgCl 2 -f Br 2 . 
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Taktéž připravuje se brom zahříváním bromidů s kyselinou 
sírovou a burelem. 



Působením kyseliny sírové uvolněný bromovodik se okysličuje 
burelem a vzniká brom; současně vzniklý bromid manganatý roz- 
kládá se kyselinou sírovou, uvolněný bromovodik se okysličuje 
burelem a pochod pokračuje, až z veškerého bromidu sodného se 

uvolní brom. NaBr _|_ h. 2 S0 4 — HBr + NaHS0 4 
4 HBr + Mn0 2 = Br 2 + MnBr 2 + 2 H 2 0 
MnBr 2 + H 2 S0 4 — MnS0 4 + 2 HBr. 



Unikající žlutočervené páry se chladí a v jímadle sráží se 
kapalný brom. Prodejný brom obsahuje obyčejně něco chloru, kte- 
rého se zbaví destilaci s práškovitým bromidem draselným. 

Brom je kapalina červenohnědá, zapáchající jako chlor, dráždí 
ke kašli, hutnotu má 3,18 při 0° C. 

Ochlazením na — 8° tuhne v červenohnědou krystalickou hmotu. 
Vře při 63°, přeměňuje se v hnědočervené páry již při obyčejné 
teplotě; jest škodlivý jako chlor. 

Ve vodě se dosti rozpouští; roztok jest oranžový a obsahuje 
asi 3‘5% bromu; nazíýváme jej bromovou vodou. Ochlazením pod 
4° vylučuje se z ní krystalovaný hydrát Br 2 .10H 2 O, který se však 
již při 60'' rozkládá ve vodu a brom. Také v lihu, éteru a sirouhlíku 
se brom rozpouští. 



Po stránce chemické podobá se brom velice chloru; slučuje 
se téměř s veškerými prvky a tvoří bromidy, v nichž jest brom 
však vázán méně pevně než chlor a proto lze brom z bromidů chlo- 

ren, vytěsnili. 2 AgBr + Cl, = 2 AgCl + Br,. 



S vodíkem tvoří brom bromovodik HBr a s kyslíkem kyselinu 
bromnou HBrO a bromičnou HBr0 3 , jež tvoří vesměs soli. 



BROMOVODIK HBr. 

Bromovodik lze za jistých podmínek získati z bromidů roz- 
kladem kyselinou sírovou. 

Púsobíme-li na bromidy sehnanou kyselinou sírovou, okysličuje 
kyselina sírová uvolněný bromovodik, při čemž se redukuje na ky- 
sličník siřičitý 

2 HBr -j- H 2 S0, = Br 2 + H 2 S0 :í + 2 H 2 0. 

Proto při přípravě bromovodiku použijeme kyseliny sírové po- 
někud vodou zředěné (3:1). 

Jest to plyn bezbarvý, na vzduchu silně dýmající, podobá se 
chlorovodíku. Vodou se značně pohlcuje; roztok obsahuje asi 50 
procent HBr. 



103 



Vadný roztok bromovodíku získáme, uvádítne-li do směsi bro- 
mu s 10 díly vody dle váhy sirovodík, až se kapalina odbarví: 

Br 2 + H 2 S = 2 HBr + S. 

Při nízké teplotě dává bromovodík s vodou dihydrát HBr.2 H 2 0, 
tající při — 11,3° a tetrahydrút HBr.4 H 2 0, tající při — 55,8°, 

Bromovodík tvoří soli bromidy, jež jsou podobny chloridům 
a ve vodě se většinou nerozpouštějí; bromidy alkalických kovů jsou 
ve vodě snadno rozpustné. 

KYSLÍKATÉ KYSELINY BROMU. 

Kyselina bromná HBrO vzniká třepáním bromové vody s ky- 
sličníkem rtufnatým. 

Má obdobné vlastnosti jako kyselina chlorná. 

Kyselina bromičná HBr0 3 vzniká rozkladem kyseliny bromné, 
nebo okysličením bromu kyselinou chlornou. 

Bromičnany alkalické připravují se zahříváním alkalického 
louhu s nadbytkem bromu nebo elektrolysou bromidů za tepla. 

Kyselina bromičná i bromičnany mají obdobné vlastnosti jako 
kyselina chlorečná a chlorečnany. 

JOD, J= 126,92. 

Jod jest v přírodě velice rozšířen, avšak vždy v množství 
skrovném a téměř vždy v sloučeninách, vyjímaje jedné pramenité 
vody ve Spojených Státech, v níž obsažen jod volný. 

Také spory nízkých organismů, nalézající se ve vzduchu, obsa- 
hují jod. 

Objeven byl při zpracování popelu chaluh mořských Courloi- 
sem r. 1812. 

Přichází v přírodě jako jodidy ve velmi skrovném množství 
jako na př. argyrit Ag 2 J, marshit CuJ, v minerálných vodách, v ne- 
patrném množství v mořské vodě, z níž bývá assimilován chaluhami 
a houbami mořskými. V poněkud větším množství jako jodičnan 
sodný a jodičnan vápenatý (až 0,5%) nachází se v čilském ledku. 
Matečné louhy po překrystalováni ledku čilského obsahující jodič- 
r.any mísí se se siřičitanem a kyselým siřičitanem sodným, kterými 
se zredukuje jodičnan v jod 

2 NaJ0 3 + 2 NaHSO.j + 3 Na £ S0 3 ~ 5 Na 2 S0 4 + J 2 + H 2 0. 

Nebo se jodičnan v části louhu matečného přemění siřičitanem 
sodným v jodid, smísí se s matečným louhem a okyselí. Pochod 
jest tento: 

5 NaJ + NaJ0 3 + 3 H 2 S0 4 = 3 J 2 + 3 Na 2 S0 4 + 3 H 2 0. 

Jod vyrábí se z popele mořských chaluh a z matečných louhů, 
vybývajícíeh po^ překrystalováni čilského ledku. 
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Získává se podobně jako brom zahříváním jodidů s burelem 
a kyselinou sírovou nebo působením chloru v jodidy. 

2 NaJ + Cl 2 = 2 NaCl + J 2 . 

Vyvinující se páry srážejí se v jímadle v tuhý, krystalický jod. 
Surový jod obsahuje něco chloru a bromu, někdy i jodkyanu a čistí 
se sublimací. 

Jod tvoři při obyčejné teplotě kovolesklé šedočerné destičky 
soustavy kosočtverečné, h = 4,66, taje při 116°, vře při 183° a pro- 
měňuje se ve fialové páry, které ochlazením se srážejí v krystalky; 
i při obyčejné teplotě se vypařuje, zapáchá zvláštním způsobem. 

Jod barví kůži na linědo, ve vodě se rozpouští nepatrně, obsa- 
huje li však voda jodovodík nebo jodidy alkalické, rozpouští se v ní 
hojně barvou hnědou. Také v lihu, éteru, sírouhlíku, chloridu uhliči- 
tém, acetonu, benzolu a chloroformu se hojně rozpouští; lihový roztok 
jodu nazýváme jodovou tinkturou. 

Při rozpouštění jodu ve vodě přidáváme na 1 díl jodu 2 díly 
jodidu draselného dle váhy. 

V chemickém ohledu podobá se jod chloru a bromu, slučivost 
jeho s vodíkem jest však menší; lze tudíž chlorem a bromem jod 
z jodidů vybaviti. 

Roztokem jodu barví se škrob a maz škrobový (s vodou roz- 
vařený škrob) na modro; tato reakce jest velmi citlivá a slouží 
k dokázání sledů jodu. Reakce probíhá jen za chladu, za tepla se 
sloučenina jodoškrobu rozkládá a kapalina se odbarvuje. 

Jodu používá se v průmyslu a lékařství. 

Bylo zjištěno, že skrovná množství jodu jsou pro lidský a mno- 
hý živočišný organismus k udržování pravidelné výměny látek nutná. 

Má se za to, že zduření štítné žlázy (vole) jest způsobeno nedo- 
statkem jodu v těle lidském. 

Jod dává s vodíkem jodovodík HJ, s kyslíkem kyselinu jodnou 
HJO, kysličník jodičný J 2 0 5 , kyselinu jodičnou HJO a a kyseliny 
jodisté: orthojodistou H r ,JO„ a metajoaistou HJ0 4 . Veškeré kyseliny 
tvoři s některými kovy soli ve vodě rozpustné, s jinými nerozpustné. 

S chlorem dává jod chlorid jodný či monochlorjod JC1, jehličky 
červené příp. destičky hnědočervené nebo červenohnědou těkavou 
kapalinu, dle toho jakým způsobem byl připraven a chlorid joditý či 
trichlorid jodu JCl a , krystalující v žlutých jehlicích. S bromem tvoří 
jod bromid jodný či monobromid jodu JBr, červené krystalky. 

JODOVODÍK HJ. 

Jodovodík připravujeme působením vody na fosfortrijodid 
P J 3 + 3 H 2 0 = H 3 P0 3 + 3 HJ. 

Vodní roztok jodovodíku obdržíme uváděním sirovodíku do jodu 
rozmíchaného s vodou nebo rozkladem jodidu měďného sirovodí- 
kovou vodou : J 2 + H 2 S = 2 HJ -f S 

2 Cu J ~b H 2 S = 2 H J -r Cu 2 S. 
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Jodovodík jest plyn bezbarvý hutnoty 4,37 při 17°, pronikavě 
zapáchající, na vzduchu dýmá, dráždí ke kašli; vodou se značně po- 
hlcuje; roztok obsahuje až 57% HJ, má hutnotu 1,7 a vře při 127°. 

S vodou tvoří jodovodík hydráty na př. dihydrát HJ . 2 H 2 0 
tající při — 43°. 

Na světle a vzduchu se jodovodík rozkládá, vylučuje se z něho 
jod, proto jej uschováváme v hnědých lahvích a přidáváme k němu 
něco práškovitého stříbra, aby se jím jod vázal. 

Chlorem a bromem se jodovodík rozkládá 

2 HJ + Cl 2 = J 2 + 2 HC1 
2 HJ + Br 2 = J 2 + 2 HBr. 

Kyslíkem rozkládá se jodovodík teprve za tepla. Směs jodo- 
vodiku a kyslíku zapálena shoří červeným plamenem na jod a vodu 

4HJ + 0 2 = 2 J 2 + 2 H 2 0. 

Téhož účinku docílíme za studená dýmavou kyselinou dusičnou, 
kápneme-li ji do nádoby, naplněné suchým jodovodíkem. 

Taktéž kyselinou dusitou se jodovodík ihned rozkládá 

2 H J + 2 NOoH = J 2 + 2 NO + 2 H 2 0 

Některými kovy jako stříbrem a rtutí se jodovodík rozkládá, 
vznikne jodid kovový a vodík 

2 Ag + 2 HJ = 2 AgJ + H 2 . 

Jodovodík tvoří soli, jodidy, podobající se obdobnými reakcemi 
chloridům a bromidům. 

Jsou ve vodě většinou rozpustné a jejich vodní roztoky rozpou- 
štějí značně jod; tvoří se polyjodidy, na př. KJ 3 , (NH 4 )J S , CaJ 4 atd. 
Roztoky ty jsou žluté až hnědé. 



KYSLlKATÉ KYSELINY JODU. 



Kyselina jodnú HJO vzniká sice působením alkalického louhu 
na jod, jako jodnan alkalický, avšak mění se již při obyčejné teplotě 
v kyselinu jodičnou. 



Kyselina jodičná HJ0 3 vzniká zahříváním jodu se sehnanou ky- 
selinou dusičnou. 



Tvoří bezbarvé, sloupkovité krystalky, chutí silně kyselé, na 
vzduchu rozplývavé; tvoří soli kyselé i neutrálně. 

Zahřetím na 180° až 200° mění se v anhydrid J 2 0 fi (na rozdíl 
od kyseliny chlor ečné a bromičné), bílé šupinkovité krystalky. 



Jodovodíkem se kyselina jodičná rozkládá, vylučuje se kvan- 
titativně jod : HJ0 3 + 5 H J = 3 J 2 -H U 2 0. 
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Kyselina jodistá (ortho) H r ,JO a připravuje se elektrolytickou 
oxydací kyseliny jodičné nebo jako sůl působením chlornanu alka- 
lického v jodičnan. 

Kyselina jodistá tvoří bezbarvé, na vzduchu rozplývavé hra- 
nolky. Za obyčejné teploty jest stálá. Zahříváním na 100'* za silně sní- 
ženého tlaku mění se v kyselinu metajodistou HJ0 4 . 

Kyselina orthojodistá se jodovodíkem rozkládá, vylučuje se jod: 
H ft JO a + 2 HJ = J 2 + HJ0 3 +3 H 2 0. 

JODODUSÍK NJj. 

Jododusík vzniká, polijeme-li jemně utřený jod sehnaným am- 
moniakem; z roztoku vyloučí se jehličky hnědočerné, složení 
NJ 3 • NH 3 . 

V suchém stavu jest látka velice prudce vybuchující silnějším 
osvětlením, ohřátím nebo i pouhým dotekem na př. pírkem. 

Rozkládá se v dusík a jodovodík 

NJ 3 .NH 3 = N 2 + 3 H J. 

AZID JODU N a J. 

Azid jodu vzniká třepáním azidu stříbra s éterickým roztokem 
jodu; jest to světle žlutá látka, velmi prudce vybuchující. 

FLUOR, F= 19,00. 

Fluor vyskytuje se v přírodě pouze ve sloučeninách, ponejvíce 
jako kazivec či fluorit CaF 2 a kryolith Na 3 AlF a ; ve skrovnějším 
množství přichází v topasu, turmalinu, apatitu, slídách atd., také 
v kostech, zubech a zvláště v zubním smaltu lidí i zvířat. 

Volný fluor připraviti podařilo se teprve roku 1886 francouz- 
skému chemiku Moissanovi. Lze jej získati elektrolytickým rozkla- 
dem suchého fluorovodíku 

h,f 2 = h 2 -i- f 2 . 

Fluor jest plyn barvy žlutozelenavé, hutnoty 1,31, pronikavě 
zapáchá a působí prudce ve sliznici; jest ze všech nekovů nejreaktiv- 
nějši ; s vodíkem dává již za obyčejné teploty i ve tmě fluorovodík. 
Se sírou, fosforem, bromem, jodem, borem, křemíkem, uhlíkem se 
okamžitě slučuje a také snadno s kovy na fluoridy. Jen s kyslíkem, 
dusíkem, chlorem a argonem se neslučuje. 
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Rozkládá sloučeniny vodíkaté, z halogenových solí vypuzuje 
halogen, na př. h 2 0 + p 2 = 2 HF + O 

2 HC1 -i- F 2 = 2 HF + Cl 2 
2 NaCl -r F 2 = 2 NaF + Cl 2 . 

Suchý fluor na rozdíl od fluorovodíku na sklo nepůsobí. 

S bromem dává fluor fluorid bromitý BrF„ s jodem fluorid 
jodicný JF 5 . 

FLUOROVODÍK H 2 F 2 . 

Fluorovodík vyrábí se rozkladem práškovitého kazivce se- 
hnanou kyselinou sírovou v retortách z platiny nebo z olova a uni- 
kající fluorovodík jímá se v dobře chlazeném olověném junadle 

CaF 2 + H 2 SO , - H 2 F 2 + CaS0 4 . 

Fluorovodík jest kapalina bezbarvá, hutnoty 0,988, 11 a vzduchu 
silně dýmající, jest velmi žíravý a jeho páry jsou nebezpečné ústro- 
jům dýchacím; vře již při 4- 19". 

Vodou se plynný fluorovodík značně pohlcuje a tvoři dýmavou 
kyselinu fluorovodíkovou, obsahující 40- 50% fluorovodíku, která má 
hutnotu 1,15 a vře při 120°. 

Ačkoliv fluor má ze všech halogenových prvku nejmenši ato- 
movou váhu, jest fluorovodík při obyčejné teplotě kapalný a bimole- 
kulárný; teprve při +80° jest jednomolekulárný, proto píšeme jeho 
vzorec H 2 F 2 . 

Rozpouští téměř všechny kovy, vyjímaje platinu, zlato, olovo. 
Rozpouští velmi snadno kysličník křemičitý a křemičitany (sklo). 

S kysličníkem křemičitým a kyselinou křemičitou tvoří plynný 
fluorid křemičitý či fluorokřemík 

SiOo 4- 2 H 2 F 2 = SiF 4 + 2 H 2 0. 

H 4 SíÓ 4 + 2 H 2 F 2 = SiF 4 + 4 HoO. 

Z tohoto důvodu nelze jej uchovávati v nádobách skleněných; 
uchovává se v nádobách kaučukových nebo skleněných, potažených 
uvnitř paraffinem. 

Křemičitany mění se fluorovodíkem v rozpustné fluorokřemi- 
čitany a na základě této vlastnosti používá se fluorovodíku k leptání 
skla; účinkem fluorovodíku na sklo tvoří se CaSiF (; , Na 2 SiF,j atd. 

Leptací inkousty obsahují fluorovodík nebo kyselý fluorid am- 
monný (NH 4 )HF 2 . 

V laboratoři používá se fluorovodíku k rozkladu křemičitanu, 
které se nerozkládají kyselinou solnou. 

Soli kyseliny fluorovodíkové, fluoridy, jsou bucf normálně, ve 
vodě rozpustné jako KF, NaF, AgF nebo ve vodě nerozpustné 
jako CaF 2 ; dále kyselé fluoridy na př. (NH 4 )HF 2 , KHF 2 , AgHF, 
a fluoridy složené t. zv. fluorosoli, na př. Na 2 AlF (! ,Na 3 FeF fi . 
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V. SKUPINA FOSFORU. 

FOSFOR, ARSEN, ANTIMON. 
FOSFOR, P 31,04. 



Fosfor byl objeven alchemikem Brunátem r. 1669, když se po- 
koušel připraviti z moči látku, měnící stříbro ve zlato. 

Vyskytuje se v přírodě pouze ve sloučeninách, zvláště jest to 
fosforečnan vápenatý, sloučen s chloridem vápenatým nebo fluoridem 
vápenatým 3 Ca 3 (P0 4 ) 2 . CaCl 2 a 3 Ca 3 (P0 4 ) 2 CaF 2 . apatit a fosforit, 
dále jako zásaditý fosforečnan hlinitý A1 3 (0H) 3 (P0 4 ) 2 . 4^ H 2 0, 
wawelit, fosforečnan železitý Fe 2 (P0 4 ) 2 . 8 H 2 0, vivianit, fosforečnan 
olovnatý, pyromorfit. 

Jest důležitou součástkou orné půdy a bílkovin, obsažen v ko- 
stech těla lidského a zvířecího, v nervech, v mozku atd. 

Rozeznáváme dva allotropické tvary fosforu, které se podstatně 
liší co do fysikálných i chemických vlastností: 

a) bílý fosfor P 4 jest nejobyčejnější tvar fosforu. Jest to látka 
bezbarvá neb slabě nažloutlá, podobná vosku, za obyčejné teploty 
měkká, dá se snadno krájeti; za chladu je křehký. Zahřát pod vodou 
na 44° roztápí se v čirou kapalinu, zahřát za nepřístupu vzduchu 
vře asi při 290 f a mění se v bezbarvé páry; též při obyčejné teplotě 
se fosfor zvolna odpařuje. 

S vodními parami těká již při 100° a lze tímto způsobem fosfor 
čistili, zamezíme-li zároveň přístup vzduchu uváděním kysličníku 
uhličitého do nádoby, z níž se destiluje. 

Ve vodě jest fosfor téměř nerozpustný, rozpouští se však 
v éteru, benzolu, terpentinovérn oleji a v mnohých mastných olejích, 
snadno v sírouhliku a chloridu sirném a z těchto roztoků krysta- 
luje ve tvarech granátu. Na vlhkém vzduchu již za obyčejné teploty 
se okysličuje, při tom po tmě svítí a mění se v kyselou kapalinu, 
obsahující kyselinu fosforečnou. 

Napojíme-li proužky filtračního papíru roztokem fosforu v síro- 
uhlíku a vyvěsíme je na vzduch, zapálí se samovolně po vypaření 
sírouhlíku. 

Vpravíme-li do širokohrdlc lahve několik kousků fosforu a při- 
dáme jen tolik vody, aby vzduch k vlhkému fosforu měl přístup, 
vidíme ve tmě fosfor světélkovati ( chemoluminiscence). 

Zahřát na vzduchu asi na 60° nebo třen, vzejme se a shoří 
na kysličník fosforečný. Pro snadnou jeho zápalnost chováme jej 
pod vodou nebo lépe pod lihem nebo glycerinem, a smíme jej také 
jen pod těmito tekutinami krájeti. 

Vařením bílého fosforu s alkaliemi vzniká fosfornan alkalický. 



109 



Bílý fosfor jest prudký jed, již asi 0,1 gr způsobuje smrt; jako 
protijedu používá se roztoku 2 g modré skalice v 1 litru vody. 

b) tmavě červený fosfor P 2 , vzniká oteplením, osvětlením nebo 
účinkem katalysátorů z bílého fosforu, na př. zahříváme-li jej s ne- 
patrným množstvím jodu. 

Vaříme-li fosfor s bromidem fosforitým PBr s , vzniká světle 
červený fosfor, který se liší od červeného fosforu dle stupně rozptý- 
lení pouze hutnotou a reaktivnosti. 

Červený fosfor jest beztvarý, nerozpouští se v sírouhlíku ani 
v chloridu sirném, jest málo reaktivný, neokysličuje se ani na vlh- 
kém vzduchu, zapaluje se teprve při 240°; při 260° mění se v páry, 
jež ochlazením dávájí bílý fosfor. Není jedovatý; po tmě nesviji. 

Čistý červený fosfor, prostý bílého fosforu, zapaluje se 
teprve při 430 až 440°, má hutnotu 3,5. Alkaliemi se nemění 
na rozdíl od bílého fosforu. 

Fosfor slučuje se s četnými prvky přímo, bílý fosfor prudčeji 
než jeho červená modifikace; vznikají iosfidy, na př. CaP fosfid 
vápníku, Fe.jP fosfid železa atd. 

Fosfor vyrábí se částečně z popele kostí, který obsahuje 
v podstatě fosforečnan vápenatý, po většině však z minerálných 
fosforečnanu. 

Popel z kostí se rozkládá takovým množstvím kyseliny sírové, 
aby vznikl rozpustný kyselý fosforečnan vápenatý Ca(H 2 P0 4 ) 2 ; 
roztok oddělí se od vyloučeného síranu vápenatého a odpaří se, 
k suchu za přísady uhdného prášku. Mírným pálením směsi vznikne 
metafosforečnan vápenatý Ca(P0 3 ) 2 . Rozpálením do bílého žáru 
vzniká pak působením uhlíku z metafosforečnanu vápenatého fosfor 

3 Ca(PO j) 2 + 10 C = P 4 + Ca 3 (P0 4 ) 2 -! 10 CO. 

Dle metody Readmann- Par keřový žíhá se směs praženého fos- 
forečnanu vápenatého a hlinitého s kysličníkem křemičitým a dře- 
věným uhlím v elektrické peci 

2 Ca 3 (P0 4 ) 2 + 6 Si0 2 -f 10 C = P 4 4- 6 CaSiO* + 10 CO. 

Vzniklý fosfor mění se v páry, které se odvádějí do jímadla, 
naplněného vodou, kde se srážejí. 

Surový fosfor se čistí či rafinuje destilaci nebo se roztopený 
fosfor propírá dvojchi omanem draselným a zředěnou kyselinou sí- 
rovou. Do obchodu přichází v roubíkách. 

Prodejný červený fosfor připravuje se delším zahříváním bí- 
lého fosforu v uzavřených litinových kotlích za nepřístupu vzduchu 
na 250 — 300° C. Poněvadž obsahuje něco bílého fosforu, vyluhuje se 
sírouhlíkem. 

Fosforu bílého i červeného používá se v průmyslu. Značná část 
fosforu potřebuje se k . výrobě sirek. Prvé upotřebitelné sirky, při 
nichž použito bylo fosforu, byly uvedeny do obchodu r. 1832. Poně- 
vadž však takovéto sirky byly jedovaté, byl doporučován k tomu 
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účelu červený fosfor; výroba tímto způsobem se však neujala. 
Brzo potom uvedeny byly do obchodu sirky, prosté úplně fosforu, 
které se zapalovaly třením na ploše, opatřené červeným fosforem, 
t. zv. švédské sirky, jejich hlavičky obsahují sirník antimonitý, 
s dvojchromanem draselným nebo chlorečnanem draselným. Nyní 
se užívá v hlavičkách sirníku fosforu P^S 3 . 

KYSLIČNÍKY A OXYKYSELINY FOSFORU 

Fosfor dává s kyslíkem tyto kysličníky a kyseliny: 

kyselina fosforná H 3 P0 2 
„ fosforitá H 3 PO 3 

„ fosforičitá H 2 P0 3 

„ orthofosforečná H 3 PO 4 

„ pyrofosforečná H 4 P 2 0 7 

„ metafosforečná HP0 3 

„ perfosforečná H 3 P0 5 . 

KYSELINA FOSFORNÁ H,P0 2 . 

Kyselina fosforná vzniká zahříváním bílého fosforu s hydro- 
xydem draselným nebo barnatým jako draselná (barnatá) sůl, z níž 
uvolníme zředěnou kyselinou sírovou kyselinu fosfornou. 

Bezvodá kyselina fosforná tvoří bezbarvé lístky, tající při 
17,5°, zahřetím štěpí se v kyselinu fosforečnou a fosforovodík: 

2 H 3 P0 2 = H 3 P0 4 + PH S . 

Z roztoku solí stříbrných, měďnatých, rtufnatých a zlatitých 
vylučuje redukcí kov. 

Soli její iosfornany ( hypofosfity ) na př. NaH„P0 2 , Ba(H 2 P0 2 ) 3 
jsou ve vodě rozpustné. 

KYSELINA FOSFORITÁ H 3 P0 3 . 

Kyselina fosforitá vzniká okysličením fosforu na vlhkém vzdu- 
chu vedle kyseliny fosforičité a fosiorečné. 

Připravuje se působením kyseliny šfavelové na chlorid fo- 
sforitý: 

PC1 3 + 3 C 2 0 4 H 2 = H 3 PO 3 + 3 C0 2 + 3 CO +3 HC1. 

Tvoří bezbarvé krystaly, tající při 71°, na vzduchu se rozplývá, 
vodní roztok reaguje silně kysele, účinkem kyslíku ze vzduchu oky- 
sličuje se v kyselinu fosforečnou. Má vlastnosti redukční. 

Pálena rozkládá se v kyselinu fosforečnou a fosforovodík: 

4 H 3 PO 3 = 3 HoP0 4 + PH 3 . 

Její soli šlovou fosforitany (fosfity), jsou kyselé nebo normálně, 
na př. NaH 2 P0 3 a Na 2 HP0 3 . 



kysličník fosforitý P 2 0 3 
.. fosforíčitý P 2 0 4 

„ fosforečný P 2 0 5 
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KYSELINA FOSFORIČITÁ H 2 PO a . 

Kyselina fosforičitá vzniká samovolným okysličováním fosforu, 
ovlhčeného vodou nebo zahříváním fosforu s kyselým roztokem 
dusičnanu měďnatého. 

Tvoří bezbarvé krystálky složení H 2 P0 3 . H 2 0, tající při 70°f 
bezvodá kyselina taje při 55°. 

Na vlhkém vzduchu se rozplývá, ve vodě se snadno rozpouští. 

Zahřetím štěpí se v kyselinu fosforitou a metafosforečnou. 

Kyselina fosforičitá neredukuje solí stříbrných ani zlatitých, 
ani se za chladu neoxyduje. Avšak zahřáta k varu oxyduje se per- 
manganátem draselným v kyselinu fosforečnou. 

Jest slabší kyselina, tvoří soli fosforičitany na př. fosforičitan 
sodný Na 2 P0 3 .5H 2 0, který reaguje alkalicky. 

KYSLIČNÍK FOSFOREČNÝ P 2 0 5 . 

Kysličník fosforečný vzniká hořením fosforu 11 a vzduchu nebo 
v kyslíku. Jest to bílá, kyprá látka, která se s vodou dychtivě slu- 
čuje a proto na vzduchu vlhne a se rozplývá; vzniká kyselina meta- 
fosforečná, která se znenáhla mění v kyselinu orthofosforečnou 

P 2 0 5 + H 2 0 =2HP0 3 
2 HP0 3 + 2 H 2 0 = 2 H;.P0 4 . 

Kysličníku fosforečného používá se k sušení plynů a k odnímání 
vody z ústrojných látek. 

KYSELINA ORTHOFOSFOREČNÁ H 3 P0 4 . 

Vzniká působením kysličníku fosforečného ve vodu za tepla, 
okysličením fosforu kyselinou dusičnou. 

Pro technickou potřebu vyrábí se kyselina fosforečná roz- 
kladem popele z kostí nebo minerálných fosforečnanů mírně zře- 
děnou kyselinou sírovou: 

Ca ;j (P0 4 ) 2 + 3 H 2 S0 4 = 2 H 3 P0 4 + 3 CaS0 4 . 

Roztok oddělený od vyloučené sádry se přiměřeně zahustí 
a uvádí se tak do obchodu; obsahuje něco kyselého fosforečnanu 
vápenatého [Ca(H 2 P0 4 ) 2 ] a síranu vápenatého. 

Čistá kyselina fosforečná, připravená okysličením fosforu, tvoří 
bezbarvé krystaly, rozplývavé na vlhkém vzduchu, velmi snadno 
ve vodě rozpustné. 

Kyselina orthofosforečná jest trojsytná a tvoří tři řady solí, 
primárné, střední či sekundárné a tertiárné orthofosforečnany ; pri- 
márné a sekundárné fosforečnany jsou soli kyselé, tertiárné fosforeč- 
nany jsou soli normálně. 
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Na př. 

prim. fosforečnan sodný NaH 2 P0 4 
„ „ vápenatý, monokalciunifosfát Ca(H 2 P0 4 ) 2 

sekund, fosforečnan sodný Na 2 HP0 4 
„ „ vápenatý, dikalciumfosfát CaHP0 4 

terč. fosforečnan sodn'ý Na 3 P0 4 
„ „ vápenatý, trikalciumfosfát Ca 3 (P0 4 ) 2 . 

Z normálných fosforečnanů rozpouštějí se ve vodě toliko soli 
alkalických kovů, ostatní fosforečnany jsou ve vodě nerozpustné, 
přidáním kyselin minerálných mění se v rozpustné primárné fosfo- 
rečnany. 

Roztok orthofosforečnanu sodného dává s dusičnanem stříbr- 
ným žlutou sraženinu, s chloridem barnatým bílou sraženinu; kyse- 
lina orthofosforečná se bílkem na rozdíl od kyseliny metafosfo- 
rečné nesráží. 

Nahradíme-li v kyselině orthoíosforečné částečně kyslík sí- 
rou, vzniká kyselina thioiosforečná H ;i PS0 3 . 

KYSELINA PYROFOSFOREČNÁ H 4 P 2 0 7 . 

Kyselina pyrofosforečná vzniká, zahříváme-li kyselinu ortho- 
fosforečnou na 260°: 

2 H 3 P0 4 = H,P 2 0 7 + H 2 0. 

Tvoří bezbarvou krystalickou látku, ve vodě snadno rozpust- 
nou. Ve vodném roztoku přechází znenáhla v kyselinu orthofosfo- 

rečnou H 4 P 2 0 7 -f H 2 0 = 2 H 3 P0 4 . 

Jest to kyselina čtyřsyínú, soli její šlovou pyrofosíorečnany. 
S dusičnanem stříbrným dává roztok pyroíosforečnanu na rozdíl 
od orthofosforečnanu bílou sraženinu a sráží se také chloridem 
barnatým; kyselina pyrofosforečná bílkem se nesráží. 

Vařením okyseleného roztoku pyrofosforečnanň nebo tavením 
s uhličitany alkalickými vznikají orthofosforečnany. 

KYSELINA METAFOSFOREČNÁ HPO,. 

Kyselina metafosforečná vzniká zahříváním kyseliny ortho- 
fosforečné nebo pyrofosforečná na 300": 

H !5 P0 4 = HPO, + H 2 0 nebo H 4 P 2 0 7 = 2 HPO, + H 2 0. 

Kyselina metafosforečná jest látka vzhledu sklovitého, na vzdu- 
chu rozplývavá, ve vodě snadno rozpustná. Ve vodním roztoku 
mění se znenáhla v kyselinu orthofosforečnou. 

Zveme ji také sklovitou kyselinou fosforečnou. Roztok této 
kyseliny sráží z roztoku bitek na rozdíl od kyseliny ortho- a pyro- 
fosforečné. Metaíosíorečnany se srážejí chloridem barnatým; du- 
sičnanem stříbrným dávají bílou sraženinu jen v sehnaném roztoku. 
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Strukturně vzorce kysličníku fosforečného a kyselin fosfo- 
rečných. 



Kysličník fosforečný a kyseliny fosforečné odvozujeme od 
pětimocného fosforu. Jejich strukturně vzorce jsou 



PO, 0 OH 

>0 POr^OH 

P0\ 0 OH 

kysličník kyselina 

fosforečný orthofosforečná 



O -P = (OH) 2 

>0 

0 = P = (0H) 2 

kyselina 

pyrofosforečná 



,,0 

PO" 

OH 



kyselina 

metafosforečná 



SLOUČENINY FOSFORU S VODÍKEM. 

Vedle plynného fosforovodíku či fosfinu PH ;t , který jest ob- 
dobný ammoniaku, známe ještě fosforovodik kapalný P 2 H 4 a tuhý 
fosforovodik P 4 H 2 . 

Plynný fosforovodik vzniká na př. vařením bílého fosforu s li- 
hovým roztokem louhu draselného 

P 4 + 3 KOH + 3 H 2 0 = PH :í + 3 KH 2 P0 2 ; 

fosfornan draselný 

není úplně čistý, obsahuje něco kapalného fosforovodíku. Jest io 
plyn bezbarvý, nepříjemně páchnoucí, jedovatý; zapálen shoří na 
kyselinu fosforečnou. 

Addici s halogenvodiky dává sloučeniny fosfoniové na př. 
íosfoniumchlorid PH 4 C1, krystalky, sublimující již při — 28°, fosío- 
niiimbromid Ph 4 Br, bezbarvé krystalky, sublimující při +30°, fosfo- 
niumjodid PH 4 J, bezbarvé krystalky, sublimující při + 80°. 

Kapalný fosforovodik jest bezbarvá kapalina, na vzduchu se 
samovolně zapalující. Vzniká účinkem vody na fosfid vápníku 

2 CaP + 4 H 2 0 = P 2 H 4 + 2 Ca(OH) 2 . 

Tuhý fosforovodik vzniká rozkladem kapalného fosforovodíku, 
připravuje se rozpouštěním fosfidu vápníku v horké sehnané ky- 
selině solné. Jest to žlutý prášek, nárazem nebo silnějším zahřetím 
se zapalující. 

SLOUČENINY FOSFORU S HALOGENY, SÍROU A DUSÍKEM. 

S chlorem slučuje se fosfor přímo a dává dvě sloučeniny, 
chlorid fosíoritý PC1 3 , bezbarvou kapalinu, ostře páchnoucí, na 
vzduchu dýmající a chlorid fosforečný PC1 B , látku tuhou, slabě na- 
žloutlou, která na vzduchu dýmá a znenáhla se mění v kapalný 
fosfor-oxychlorid P0C1 3 . 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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Obdobné sloučeniny fosforu dávají brom, jod a fluor na př. 
bromid fosíoritý PBr 3 , bezbarvá kapalina, bromid fosforečný PBr 6 
kapalina červená. 

Se sírou dává fosfor různé sulfidy: sirník fosforečný P 2 S B , 
teirafosfortrisulfid P 4 S 3 a tetrafosforheptasulfid P 4 S 7 . 

Vznikají tavením červeného fosforu se sírou. 

Působením suchého ammoniaku na sirník fosforečný, chloridy 
fosforu nebo kysličník fosforečný vznikají dusíkaté sloučeniny: P 3 N 5 , 
látka bezbarvá, v obyčejných rozpustidlech nerozpustná, (PNC1 2 ) 3 , 
látka rozpustná v eteru, chloroformu a sirouhlíku, foslam (PN 2 H) X , 
fosfamid (PONH, . NH) n , látky bílé, ve vodě nerozpustné. 

ARSEN, As = 74,96. 

Arsen nachází se v přírodě hojně rozšířen, jednak samorodý, 
ponejvíce ve sloučeninách, z nichž nejobecnější jest arsenopyrit 
FeAsS, realgar As 2 S 2 , auripigment As 2 S 3 atd.; ve skrovném množ- 
ství přichází v různých rudách, v některých léčivých vodách (Ron- 
cegno, Tyroly). 

Arsen vyrábí se v hutích pálením arsenopyritu za nepřístupu 
vzduchu v hliněných trubicích; páry jeho jímají se v plechových 
trubkách, kde se srážejí. 

FeAsS = FeS -f As. 

Arsen čerstvě připravený jest světle šedý, kovoleskiý, krysta- 
luje v klencích. Asi při 180° mění se bez roztápění v žluté páry, 
které se ochlazením opět srážejí v krystalický arsen. Na vzduchu 
se znenáhla okysličuje a nabývá černé mdlé barvy. 

Pálen na vzduchu, hoří modravým plamenem, vydává bílý 
dým kysličníku arsenitého a šíří při tom zápach podobný zápachu 
česneku. 

Arsen jest prudký jed; protijedem jest hydroxyd železitý a 
magnesie. < 

Slučuje se přímo s kyslíkem, sírou, prvky halovými a mno- 
hými kovy. 

Jako fosfor dává i arsen různé tvary: 1. kovový arsen; 2. černý 
arsen a 3. žlutý arsen. 

KYSLIČNÍKY A KYSELINY ARSENU. 

Nejdůležitější sloučeniny arsenu s kyslíkem jsou: 
kysličník arsenný As 2 0 

kysličník arsenitý As 2 0 3 kyselina arsenitá H 3 As0 3 

kysličník arseničný As 2 O b „ orthoarseničná H 3 As0 4 

„ pyroarseničná H 4 As 2 0 7 

.. metaarseničná HAs0 2 
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KYSLIČNÍK ARSENITÝ As 2 0 3 (As 4 0 6 ). 

Kysličník arsenitý vzniká hořením arsenu na vzduchu nebo 
v kyslíku. V hutích získává se kysličník arsenitý jako vedlejší vý- 
robek při zpracování rud, obsahujících arsen a do obchodu přichází 
jako moučka arsenová nebo sklovitý kysličník arsenitý. 

Známe jej ve třech tvarech: Prvý tvar jest beztvarý kysličník 
arsenitý či bílé sklo arsenové, jest průhledný, sklu podobný, hutnoty 
3.7; na vlhkém vzduchu se znenáhla kalí, stává se bílým, neprů- 
hledným a přeměňuje se v modifikaci druhou, krystalickou, t. zv. 
oktaedrický kysličník arsenitý; přichází v přírodě jako květ arse- 
nový či arsenolith, má hutnotu 3,6. Vzniká rychlým ochlazením par 
kysličníku arsenitého. Třetí modifikace jest kysličník arsenitý jedno- 
klonný, hutnoty 4,0; přichází v přírodě jako minerál claudetit, 
vzniká při praženi rud, obsahujících arsen, kondensací par kyslič- 
níku ^arsenitého na teplých stěnách komor. 

Kysličník arsenitý žíháním s uhlím a redukcí vodíkem ve 
zrodu mění se snadno v arsen. 

Ve vodě rozpouští se kysličník arsenitý skrovně, 1 část ve 
108 č. vody při 15°; vodní jeho roztok reaguje slabě kysele a považu- 
jeme jej za kyselinu arsenitou; dává s kovy soli arsenitany či arse- 
nity, na př. Na 3 As0 3 , z nichž arsenitany alkalické jsou ve vodě 
rozpustné. 

Získáme je zahříváním louhu alkalického neb uhličitanu alka- 
lického s kysličníkem arsenitým. 

Známe také soli, odvozené od kyseliny metaarsenité HAs0 2 . 

Kysličník arsenitý jest prudkým jedem, jako protijedu používá 
se rozmíchaného hydroxydu železitého a hořečnatého s vodou. Užívá 
se ho v lékařství a zvěrolékařství. Lidé i zvířata přivyknou dosti 
značným dávkám. 

KYSLIČNÍK ARSENIČNY As 2 O b . 

Kysličník (anhydrid) arseničný vzniká zahříváním kysličníku 
arsenitého se sehnanou kyselinou dusičnou nebo s královskou lučav- 
kou, odpařením roztoku a mírným žíháním zbytku. 

As 2 0 3 + 2 HNO s + 2 H 2 0 = 2 H 3 As0 4 + N0 2 + NO. 

je to látka bílá, ve vodě rozpustná, prudce jedovatá; roztok 
obsahuje kyselinu orthoarseničnou, H 3 As0 4 . 

KYSELINA ORTHOARSENIČNÁ H 3 As0 4 . 

Získá se oxydací As 2 0 3 kyselinou dusičnou a odpařením vod- 
ného roztoku ku krystalisaci v rhombických krystalech bezbarvých, 
na vzduchu rozplývavých, velice jedovatých. 

Jest to kyselina trojsytná a tvoří tudíž jako kyselina fosforečná 
tři řady solí, primárné, sekundárné a terciárné arseničnany. 
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ARSENOVODlK AsH,. 

Plynný arsenovodík (arsin) vzniká, rozpouštíme-li kovy, ob- 
sahující sloučeniny arsenu (arsenidy) ve zředěné kyselině sírové 
nebo solné, rovněž působením vodíku ve zrodu v kyselé roztoky 
sloučenin arsenu: 

HftAsO, + 6 H — AsH 3 + 3 H„0 

H 3 As 0 4 + 8 H = AsH s + 4 H 2 0 
Zn 3 As 2 + 3 H 2 S0 4 = 2 AsH, + 3 ZnS0 4 . 

Arsenovodík jest plyn bezbarvý, hutnoty 2,69, zápachu upomí- 
najícího na zápach česneku, velice jedovatý. 

Již mírným pálením se rozkládá v arsen a vodík 

4 AsH 3 = As 4 + 6 H 2 . 

Zapálen na vzduchu hoří modravým plamenem, vydávaje bílý 
dým kysličníku arsenitého * 

4 AsH 3 + 6 0 2 = As 4 0 6 + 6 H 2 0. 

Za nedostatečného přístupu vzduchu shoří pouze vodík a vy- 
lučuje se arsen 4 A$Hs + 3 q 2 = A , 4 + 6 H,0. 



Obr. l7. 




Vnoříme-li do plamene arsenovodíku destičku (misku) porcu- 
lánovou, chladí se plamen, nastane také nedokonalé hoření a uvol- 
ňuje se arsen ve způsobu červenohnědé, lesklé, na okraji světle hnědé 
skvrny, kdežto vodík arsenovodíku shoří na vodu. 

Vedeme-li arsenovodík skleněnou trubicí, na jednom místě 
rozpálenou, uloží se arsen za rozpálenou částí trubice jako tmavé 
lesklé zrcadlo, které lze zahříváním v proudu vodíku z místa na 
místo přeháněti na rozdíl od antimonu. 
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Skvrna arsenová, usazená na porculánové destičce i zrcadlo 
arsenové, rozpouštějí se roztokem chlornanu alkalického rovněž na 
rozdíl od podobné skvrny antimonové. 

Tato vlastnost arsenovodíku slouží k poznání arsenu v jeho 
sloučeninách. Zkouška ta nazývá se podle anglického lékaře Marshe 
zkouškou Marshovou. Provádí se takto: 

V plynopudné láhvi (obr. 17.) vyvinuje se rozpouštěním zinku 
v zředěné kyselině sírové vodík 1 ), který se vede vysušovací tru- 
bicí b, pak trubicí c na dvou místech zúženou, zahnutou a ve špici 
vytaženou. Unikající vodík se zapálí a nálevkou d přidá se látka, 
která se má na arsen zkoušeti. Je-li obsažen arsen, barví se plamen 
modravě a vystupuje z něho slabý dým. Vodík se zkouši dále, 
jak nahoře uvedeno. 

Jiný složitější, ale účelný jest přístrojek Ottův, znázorněný 
v obr. 18. Pracuje se s ním takto: 

Do lahve A vpraví se asi 70 g čistého roubíkového nebo zrněného 
zinku (arsenu prostého) a nálevkou B přileje se 250 cm 3 kyseliny 
sírové 25% ní (arsenu prosté). Je-li vývoj vodíku příliš pomalý, při- 



Obr. 18. 




dají se nálevkou B asi 2 kapky roztoku chloridu platičitého. Vodík 
uniká trubicí E, naplněnou čistou vatou, vysušovací trubicí F, naplněr 
nou drobnými kousky hydroxydu draselného a trubicí H z těžko 
tavitelného skla. Z trubky H unikající vodík jímá se ve zkumavce 
a zkouší se, zda hoří klidně a bez výbuchu (viz str. 36.). 

*) Zinek a kyselina sírová musí býti prostv arsenu, o čemž se pře- 
svědčíme předem t. zv. zkouškou na slepo. 
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Pak se trubice H v některém místě rozpáli širokým Bunseno- 
vým kahanem a pozorujeme, zda se snad usazuje na chladnějším 
místě trubice arsenové zrcadlo. 

Teprve když ani po 20 minutách nezjistíme arsenu, jest vodík, 
(tedy zinek i kyselina), prostý arsenu. 

Pak přikročíme k vlastní zkoušce. 

Šroubová tlačka G na trubici mezi F a H se opatrně přivírá; 
tlakem vodíku stoupá kyselina do násosky C a odtud do kádinky D; 
do této kádinky přetlačí se z nádoby A asi 200 cm 3 kyseliny, ale tak, 
aby násoska C zůstala vyplněna. Kádinka D nahradí se jinou kádin- 
kou s 200 cm 3 čerstvé kyseliny sírové, do které se může již přidati 
látka, jež se má na arsen zkoušeti; povolíme-li tlačku G, přeteče 
kyselina do nádoby A. Je-li vývoj vodíku příliš prudký, řídíme jej 
přivíráním tlačky G. 

Další zkoušku na arsen provedeme, jak bylo nahoře vylíčeno. 1 ) 

Zkoušky té užívá se v lékařské chemii ku zjištění otrav arsenem. 

Známe také arsenovodík tuhý As 2 H 2 , který vzniká různými 
způsoby, na př. rozkladem arsenidu sodíku vodou. Jest to prášek 
hnědý, který zahříváním pouští vodík. 

SLOUČENINY SÍRY S ARSENEM. 

Ze siniíku arsenu nejdůležitější jsou sirnik arsenatý As 2 S 2 , 
sir nik arsenitý As 2 S 3 , sirnik arseničný As 2 S & . 

SIRNÍK ARSENATÝ As 2 S 2 (As 4 S 4 ). 

Sirnik arsenatý vyskytuje se v přírodě jako minerál realgar, 
barvy oranžově červené. 

Uměle připravuje se sublimací směsi arsenopyritu a kyzu že- 
lezného 2 FeAsS + 2 FeS 2 = As 2 S 2 + 4 FeS. 

Takto připravený jest látka sklovitá, temně červená a zove 
se červené sklo arsenové ( arsenový rubín). 

Zapálen na vzduchu shoří v kysličník arsenitý a siřičitý. 



SIRNÍK ARSENITÝ As 2 S :t . 



Sirnik arsenitý přichází v přírodě jako minerál auripigment 
barvy žluté. 



Připravujeme jej na př. srážením kyselého roztoku arsenitanu 
sirovodíkem. 2 H.AsCU + 3 H 2 S = As 2 S 3 + 6 H 2 0. 



*) Podrobné vylíčení zkoušky na arsen viz: Formánek. Rukověť ana- 
lytické chemie látek minerálných, druhé vydání, díl I., 1920. 
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Jest to sraženina oranžově žlutá, rozpustná v louhu alkali- 
ckém, uhličitanu aminonném a ammoniaku. 

Jinak připravíme sirník arsenitý sléváním práškovitého arsenu 
se sírou v molekulárném poměru, odpovídajícím As 2 S 3 . 

Technicky se připravuje sirník arsenitý sléváním kysličníku 
arsenitého s přiměřeným množstvím síry. 

2 As 2 0 3 + 9 S = 2 As 2 S 3 + 3 S0 2 . 

Takto přichází do obchodu jako žluté arsenové sklo. 

Rozpouštěním sirníku arsenitého v sirnících alkalických, jeho 
tavením se sirníky alkalickými nebo uváděním sirovodíku do roz- 
toku arsenitanu alkalického vznikají síroarsenitany éi sulfoarsenity, 
ve vodě rozpustné, na př. 

As 2 S 3 + 3 Na 2 S = 2 Na 3 AsS ;t . 

Kyselinami uvolněná kyselina síroarsenitá se ihned rozkládá 
v sirník arsenitý a sirovodík. 

2 H 3 AsS 3 = As 2 S 3 + 3 H 2 S. 

SIRNÍK ARSENIČNÝ As 2 S 5 . 

Získá se uváděním rychlého proudu sirovodíku do roztoku ky- 
seliny arseničné neb arseničnanu v kyselině solné 

2 H 3 As0 4 + 5 H 2 S = As 2 S b + 8 H 2 0. 

Nebo připravíme sirník arseničný sléváním práškovitého arsenu 
se sírou v molekulárném poměru, odpovídajícím As.,S 5I při teplotě 
nižší než 500°. 

Jest žlutá látka, rozpustná v louhu alkalickém a ammoniaku 
a v uhličitanu ammonném. 

Sirníku arseničnému odpovídají siroarseničnany či sulfoarse- 
niáty, na př. ,Na 3 AsS,, které se kyselinami rozkládají v sirník 
arseničný a sirovodík. 

ARSEN A HALOGENY. 

S chlorem tvoří arsen chlorid arsenitý AsC 1 :! , bezbarvou ole- 
jo vitou kapalinu na vzduchu dýmající, vroucí při 130° a chlorid arse- 
ničný AsC 1 5 , kapalinu, která se však již při — 28° rozkládá v chlorid 
arsenitý a chlor. 

S bromem, jodem a fluorem tvoří arsen sloučeniny bromid ar- 
senitý AsBr 3 , bezbarvé hranolkovité krystaly, tající při + 31°, 
jodid arsenitý AsJ 3 , červené krystálky, tající při 146°, fluorid arse- 
nitý AsF 3 , bezbarvou, na vzduchu dýmající kapalinu, vroucí při 63° 
a fluorid arseničný AsF 6 , bezbarvý plyn. 
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ANTIMON, Sb= 120,2. 

Antimon čistý přichází v přírodě jen skrovně, hojněji jako 
sirník antimonitý antimonit či surma Sb 2 S 3 , také jako kysličník 
antimonitý, valentinit, senarmontit, pyrostibit, sloučen s olovem a sí- 
rou jako jamesonit Sb 4 S n Pb :t , sloučen s olovem, mědí a sírou jako 
bournonit Sb 2 S (J Pb 2 Cu 2 , sloučen se stříbrem a sírou jako pyrargyrit 
SbS 3 Ag 3 atd. 

Antimon získáme na př. tavením oxychloridu antimonitého 
s uhličitanem sodným a uhlím 

2 SbOCl + Na 2 C0 3 + 4C = 2Sb + 2 NaCl + 5 CO. 

Hutnicky *se vyrábí ze surmy; tato se prve praží a vzniklý 
kysličník antimoničitý se redukuje, uhlím v žáru 

Sb 2 S 3 + 5 0 2 = Sb 2 0 4 + 3 S0 2 Sb 2 0 4 + 2C = 2Sb + 2 C0 2 . 

Nebo se surma taví se železem, vzniká sirník železnatý a antimon 
Sb 2 S 3 + 3 Fe = 2 Sb Y 3 FeS. 

Takto získaný surový antimon se ještě čistí opětovaným ta- 
vením za přidání ledku. 

Rozeznáváme tři allotropické modifikace antimonu. Antimon 
rhomboedrický či kovový, antimon žlutý a černý. 

Elektrolysou sehnaného roztoku chloridu antimonitého na pla- 
tinové katodě, získá se zvláštní modifikace, třaskavý antimon, který 
snadno vybuchuje. 

Antimon jest kov namodralý, silně lesklý, krystalické struktury, 
h = 6,7, křehký; lze jej rozmělniti na prášek. Taje při 432°. Na 
vzduchu se nemění, rozpálen hoří modrozeleným plamenem a vy- 
dává bílý dým kysličníku antimonitého. 

Vylejeme-li takto rozpálený antimon na arch papíru, rozstříkne 
se na všechny strany ve způsobě dýmajících kuliček. 

V kyselině solné a zředěné kyselině sírové se nerozpouští; 
kyselina dusičná jej oxyduje v kysličník. S chlorem se slučuje přímo 
v chlorid antimonitý, za vývoje tepla a světla. 

Antimonu používá se podstatně k přípravě slitin, tvrdého olova, 
liteřiny, ložiskového kovu atd. 

Ve sloučeninách podobá se antimon arsenu a fosforu, chová 
se jako prvek troj- a pětimocný, řidčeji čtyřmocný. 

SLOUČENINY ANTIMONU S KYSLÍKEM. 

Kysličník antimonitý Sb 4 0,., kyselina antimonitá H s SbO s 
„ antimoničitý Sb 2 0 4 „ antimoničitá H 2 Sb 2 0 5 

„ antimoničný Sb 2 0 8 „ ortho-, pyro- a 

metaantimoničná 
H 3 Sb0 4 , H 4 Sb 2 0 ; , HSb0 3 . 
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[ f KYSLIČNÍK ANTIMONITÝ Sb 2 0 3 nebo Sb 4 0 6 . 

Vyskytuje se v přírodě jako valentinit a senarmontit; získá 
se prudkým pálením antimonu na vzduchu. Jest to bílý prášek, za- 
hříváním žloutnoucí, ve vodě nerozpustný; pálen na vzduchu mění 
se v kysličník antimoničitý Sb 2 0 4 . 

Hydrát, kysličníku antimonitému odpovídající, jest hydroxyd 
antimonitý Sb(OH) . ; vyloučíme jej srážením soli antimonité zře- 
děným louhem alkalickým, lépe srážením roztoku vinného kamene 
(vínan antimonylodraselný) zředěnou kyselinou sírovou. Jest pova- 
hy amíoterní, t. j. se silnými kyselinami dává soli antimonité, na př. 
síran antimonitý Sb 2 (S0 4 ) 3 , se silnými zásadami, antimonitany na 
př. Na 3 Sb0 3 antimonitan sodný. 

V solích antimonitých přichází buď trojmocný (Sb m ) nebo 
jako jednomocný radikál antimonyl SbO 1 . 

K posledním solím náleží na př. dávivý vinný kámen, vinan 
antimonylodraselný 

2 [C 4 H 4 0 6 K(Sb0)J.H 2 0. 

Kysličník antimonitý tvoří také ortho-, pyro- a /netasloučeniny. 

KYSLIČNÍK ANTIMONIČITÝ Sb 2 0 4 

Kysličník antimoničitý tvoří se pálením antimonu nebo sirníku 
antimonitého 

2 Sb -I - 2 0 2 Sb 2 0 4 

Sb 2 S 3 5 O 2 — Sb 2 0 4 T~ 3 S0 2 . 

nebo pálením kysličníku antimoničného 

2 Sb 2 O s = 2 Sb 2 0 4 + 0 2 . 

Jest to bílý prášek, zahřetím žloutne, ve vodě se téměř nerozpouští, 
prudkým žárem štěpí se v kysličník antimonitý a kyslík. 

KYSLIČNÍK ANTIMONIČNÝ Sb 2 0 5 . 

Kysličník antimoničný vzniká okysličením antimonu kyselinou 
dusičnou. Jest to světležlutý prášek, ve vodě sice téměř neroz- 
pustný, ale modrý lakmusový papírek barví na červeno. 

Kysličník antimoničný tvoří tři hydráty, kyselinu orthoanti- 
moničnou H 3 Sb0 4 , kyselinu pyroantimoničnou H 4 Sb 2 0 7 a kyselinu 
metaantimoničnou HSbO ;i . Tyto kyseliny tvoří soli orthoantimonič- 
nany na př. Na 3 Sb0 4 , orthoantimoničnan sodný, pyroantimoničnany 
na př. pyroantimoničnan draselný K 4 Sb 2 0 7 a metaantimoničnany 
na př. metaantimoničnan draselný KSb0 3 . 

Pyroantimoničnan draselný kyselý K 2 H 2 Sb 2 0 7 obdržíme tave- 
ním kysličníku antimoničného s hydroxydem draselným ve stříbrném 
kelímku. 
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Metaantimoničnan draselný KSb0 3 získáme tavením kysličníku 
antimonitého s ledkem; po vyvaření taveniny s vodou zbývá bílý 
prášek metaantimoničnanu. 

Tavíme-li metaantimoničnan draselný s draslem, obdržíme 
normálný pyroantimoničnan: 

2 KSbO a + 2 KOH = K 4 Sb 2 0 7 + H 2 0. 

Volných kyselin, ortho-, pyro- a metaantimoničné s určitostí 
neznáme. Vyloučíme-li je ze solí kyselinami, obdržíme beztvaré 
sraženiny, ve vodě buď nerozpustné nebo tvořící kolloidné roztoky. 

ANTIMONO VODÍK SbH 3 . 

Antimonovodík, stibin, tvoří se obdobně jako arsenovodík re- 
dukcí sloučenin antimonu vodíkem ve zrodu. Na př. 

SbCl 3 + 6 H = SbH 3 + 3 HC1. 

Jest plyn bezbarvý, hutnoty 4,36, zvláštního zápachu, zapá- 
len, hoří zelenavým plamenem a vydává bílý dým kysličníku anti- 
monitého. 

Jest velmi jedovatý jako arsenovodík. Lze jej zkapalniti, zka- 
palněný vře při — 18°. Voda rozpouští jednu pětinu objemu, líh 15 
objemů a sirouhlík 250 objemů antimonovodíku. 

Antimonovodík jest poměrně nestálý, již za obyčejné teploty 
rozpadá se zvolna v antimon a vodík. 

Chladíme-li plamen hořícího antimonovodíku porculánovou 
miskou, vylučuje se černá, nelesklá skvrna antimonu, která roztokem 
chlornanu alkalického nemizí. 

Žíháním v proudu vodíku osazuje antimonovodík antimon jako 
stříbrolesklé zrcadlo, které zahříváním netěká na rozdíl od arsenu. 

SLOUČENINY ANTIMONU SE SlROU. 

SIRNÍK ANTIMONITY Sb,,S :! . 

Přichází v přírodě pod jménem antimonit, surma. Jest křehký, 
snadno tavitelný, krystalický, barvy šedé. 

Beztvarý sirník antimonitý získá se v podobě oranžové ssedli- 
ny srážením roztoku chloridu antimonitého sirovodíkem. Rozpouští 
se v sirnících alkalických a vznikají síroantimonitany ve vodě roz- 
pustné na př. Na ;! SbS 3 , které se okyselením rozkládají v sirník anti- 
monitý a sirovodík. 

Známe také červený oxysulfid antimonitý Sb 2 S 2 0, který při- 
chází v přírodě jako višňovec či pyrostibit. 

Sklo antimonové získá se sléváním kysličníku antimonitého 
se sirníkem antimonitým. 

Červenohnědý minerálný kermes jest směs sirníku a kysličníku 
antimonitého, který se získá vařením sirníku antimonitého s roz- 
tokem uhličitanu sodného. 



SIRNIK ANTIMONIČITÝ Sb 2 S 4 . 

Sirník antimoničiťý vzniká uváděním sirovodíku do roztoku 
kysličníku antimoničitého v kyselině solné. Jest to prášek oranžově 
červený, zahříváním mění se v sirník antimonitý Sb 2 S 3 . 

SIRNÍK ANTIMONIČNÝ Sb 2 S ň . 

Vzniká, působíme-li sirovodíkem na př. v roztok kyseliny anti- 
moničné aneb rozkladem síroantimoničnanu alkalického kyselinou 
solnou. 

Jest to prášek oranžový, který se rozpouští v alkaliích a sir- 
nících alkalických a tvoří síroantimoničnany; nejobyčejnější síro- 
antimoničnan jest Schlippeova sůl Na 3 SbS 4 . 9 H 2 0. 

Kyselinami se vylučuje ze síroantimoničnanů sirník antimoničný 
a sirovodík. 

Do obchodu přichází sirník antimoničný pod jménem zlatá síra 
a slouží jako přísada při vulkanisování kaučuku. 

SLOUČENINY ANTIMONU S HALOGENY. 

Antimon slučuje se s chlorem v chlorid antimonitý SbCl ;l ; zí- 
skáme jej také rozpouštěním surmy v kyselině solné za tepla. 

Sb 2 S 3 + 6 HC1 = 2 SbCl 3 + 3 H 2 S. 

Jest to látka bezbarvá, krystalická, zove se máslem antimono- 
vým; v malém množství vody se rozpouští, větším přídavkem vody 
se však hydrolysuje a vzniká bílá ssedlina oxychloridu antimoni- 
tého, měnivého složení na př. 

SbCl 3 + H 2 0 = SbOCl +2 HC1. 

Větším množstvím vody vznikají chloridy chudší chlorem a bohatší 
kyslíkem, posléze kysličník antimonitý a volná kyselina solná. Bílé 
sraženiny vzniklé rozkladem chloridu antimonitého vodou šlovou 
dle italského lékaře Algarota práškem Algarotovým. 

Srážení chloridu antimonitého zamezíme přísadou kyseliny sol- 
né nebo vinné, kterážto poslední tvoří rozpustné sloučeniny antimo- 
nylovinné C 4 H 5 O fl . SbO. 

Bez rozkladu rozpouští se chlorid antimonitý v absolutním 
alkoholu, éteru a sirouhlíku. 

Chlorid antimonitý tvoří s chlorem chlorid antimoničný, s chlo- 
rovodíkem a s některými solemi kovovými sloučeniny chloroantimo- 
nité na př. 2 SbCl 3 . HC1, Na 3 SbCl (! atd. 

Chlorid antimoničný SbCl 6 vzniká přímým působením chloru 
v antimon nebo v chlorid antimonitý. Jest to kapalina bezbarvá 
nebo nažloutlá, na vzduchu dýmající, ochlazením tuhne v krystali- 
nickou látku. Teplem se štěpí v chlorid antimonitý a chlor. 
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Známe též chlorid aniimoničitý SbCl 4 ve způsobe podvojných 
solí s chloridy caesia a rubidia, Cs 2 SbCl e a Rb 2 SbCl 6 . 

S bromem dává antimon bromid antimonitý SbBr 3 , bezbarvé 
jehlice tající mezi 90° až 94° a bromid antimoničný SbBr 5 . 

S jodem tvoří antimon jodid antimonitý SbJ 3 , přicházející 
ve třech různých krystalických tvarech, z nichž šesterečný rubínový 
tvar jest nejstálejší a snad tvoří také jodid antimoničný SbJ 5 . 

S fluorem tvoří antimon fluorid antimonitý SbF 3 , látku kry- 
stalickou, bezbarvou, na vzduchu rozplývavou a fluorid antimoničný 
SbF f) , látku olejovitou, vroucí při 155°. S fluoridy alkalickými dává 
fluorid antimoničný pěkně krystalované soli, na př. KSbF 0 meta- 
fluoroantimoničnan draselný. 



VI. SKUPINA UHLÍKU. 

BOR, UHLÍK, KŘEMÍK, GERMANIUM 
BOR, B = 1 1,0. 

Bor přichází v přírodě jen ve sloučeninách s kyslíkem jako 
kyselina boritá sassolin, a soli její boritany borax přirozený čili 
tinkal Na 2 B 4 0 7 . 10 H 2 0, boracit Mg 7 B 1(i 0 3ll CI 2 chloridoboritan ho- 
rečnatý, boronatrokalcit, CaNaB 5 0 3 . 6 H 2 0 boritan sodnovápenatý, 
borokalcit čili kolemanit CaB 0 0 13 .5 H 2 () boritan vápenatý a také 
jako součást některých křemičitanů na př. v turmalinu. Též v rostli- 
nách přichází bor ve skromném množství, na př. ve vinných hroznech. 

Bor přichází jako kyselina boritá nebo boritany ve skrovném 
množství také v některých vodách minerálných a ve vodě mořské. 
Mořská voda obsahuje v 1 m 3 až 0,2 g kyseliny borité. Voda jezera 
Monte Rotondo obsahuje 0,2% kyseliny borité. 

Bor známe ve dvou modifikacích, jedna jest beztvará, druhá 
krystalovaná. 

Beztvarý bor získáme žíháním kysličníku boritého s práško- 
vým hořčíkem, jakožto černý prášek, hutnoty 2,45. 

Krystalovaný bor získáme rozpouštěním boru v roztopeném 
hliníku. Po vychladnutí vyloučí se žluté až hnědé hlatě boru, velmi 
tvrdé; tato modifikace jest tvrdší než korund, nazývá se borem dé- 
mantovým; má hutnotu 2,68. 

Vedle démantového boru tvoří se také lupenkovitý, bronzově 
zbarvený bor grafitový, obsahující značné množství hliníku. 

Bor práškoví tý, rozpálen na vzduchu, shoří v kysličník bo- 
ritý B 2 0 ; , ; krystalovaný bor vzdoruje oxydaci i při velkém žáru. 

Bor slučuje se s některými kovy v boridy, známe na př. šedý 
krystalický borid železa FeB, niklu NiB, vápníku Ca :; B 2 , nitrid boru 
(borodusik) BN, který působením vodní páry dává kyselinu boritou 
a ammoniak. 
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S vodíkem dává bor borovodíky, které vznikají rozkladem kovo- 
vých boridů kyselinami, na př. borovodík B 4 H 10 , t. zv. tetraboran 
bezbarvá kapalina nepříjemného zápachu. Zahřetím na 100° mění se 
v diboran B 2 H 6 , plyn nepříjemně páchnoucí. 

KYSLIČNÍK BORITY B,0 3 . 

Kysličník boritý získáme žíháním kyseliny borité; jest to sklo- 
vitá hmota, ve vodě rozpustná na kyselinu boritou 

B 2 0 ;{ + 3 H 2 0 = 2 H 3 BO ;í . 

KYSELINA BORITÁ H 3 BO :i . 

Kyselina boritá či orthoboritd nachází se v přírodě jako minerál 
sassolin, v skrovném množství v plynech a parách unikajících ze 
štěrbin a děr někteťých sopek v Itálii. 

Tyto páry, které se nazývají fumaroly, vedou se vodou a získá- 
vá se takto z nich kyselina boritá toskánská (Monte Cerboli). 

Jinak připravujeme kyselinu boritou rozkladem horkého roztoku 
boritanu alkalického kyselinu solnou; ochlazením vykrystaluje kyst- 
lina boritá; 

Na 2 B 4 0 7 i- 2 HC1 + 5 H a O = 4 H,BO :1 -|- 2 NaCl. 

Průmyslově získává se kyselina boritá též rozkladem boro- 
natrokalcitu CaNaB 5 0 9 .6 H 2 0 kyselinou solnou. 

Kyselina boritá tvoří lupénky bílé, perleťově lesklé; 1 díl ky- 
seliny borité rozpouští se při 14° v 25,6 d.'vody, ve 3 dílech vroucí 
vody. Vařením vodného roztoku těká s parami vodními něco kyse- 
liny borité. Rozpouští se také v líhu a zapálíme-li tento roztok, hoří 
plamenem zeleným; zabarvení plamene způsobeno jest vzniklým 
těkavým boritanem ethylnatým. 

Kyselina boritá jest slabá kyselina, modré lakmusové barvivo, 
barví červeně, kurkumový papírek po vysušení, červenohnědě, který 
ovlhčením hydroxydem sodným nabude barvy černozelené; ne- 
svítivý plamen barvi zeleně. 

Slabě kyselá povaha kyseliny borité se značně zesílí pří- 
davkem glycerinu, vzniká dosti silná kyselina glycerinboritá; na 
základě této reakce lze kyselinu boritou určití odměrným způsobem. 

Zahříváním na 100“ mění se kyselina boritá v kyselinu meta- 
boritou HB0 2 , prášek barvy bílé, při 140° mění se v kyselinu tetra- 
boritou, pyroboritou, H 2 B 4 0 7 , látku sklovitou, křehkou. Žárem mění 
se posléze v kysličník boritý B 2 0 :{ . 

Kyseliny borité používá se ve sklářství pří výrobě borosili- 
kátového skla, kterému kyselina boritá dodává většího lesku a větší 
trvanlivosti vůči změnám teploty, v hutnictví, při spájení a svařování 
kovů, ke kalení oceli, v ohněstrňjství, ke konservování potravin 
a v lékařství. 
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Soli kyseliny borité zovou se boritany či boráty. Solí kyseliny 
ortoborité H 3 E50 3 neznáme, známe však metáboritany a polybori- 
tany (di-, tri-, tetiaboritany atd.), které odvozujeme od kyseliny 
ortoborité, odštěpením vody za sloučení se několika molekul kyseliny. 
Soli těchto kyselin přicházejí v minerálech, na př. tinkal jest tetra- 
boritan sodný, Na 2 B 4 0 7 , boronatrokalcit je vápenatosodná sůl kyse- 
liny pentaborité CaNaB fi O<,. 6 H 2 0. 

Působením peroxydu sodíku na kyselinu boritou vzniká perbo- 
ritan sodný NaB0 3 . 4 H 2 0, jehož se užívá jako bělícího prášku a v 
lékařství. Volné kyseliny perborité neznáme. 

BORODUSÍK BN. 

Borodusík vzniká různými způsoby, prudkým pálením beztva- 
rého boru v dusíku nebo v plynném ammoniaku, žíháním boraxu 
se salmiakem, ferrokyanidem draselným, kyanidem draselným nebo 
s močovinou, vedením chloridu boritého a suchého ammoniaku roz- 
pálenou trubicí atd. 

Borodusík jest bílý beztvarý prášek, zahříváním na vzduchu, 
ve vodíku, kyslíku a sirovodíku se nemění. Ponoříme-li jej přímo 
do plamene, zabarvuje plamen zeleně, poněvadž vodními parami, 
vznikajícími v plameni spalováním, rozkládá se borodusík v ky- 
selinu boritou a ammoniak. 



BOR A HALOGENY. 

Bor slučuje se s halogeny, dává plynný chlorid boritý BC1 3> 
kapalný bromid boritý BBr 3 , tuhý krystalický jodid boritý BJ S 
a plynný fluorid boritý BF 3 . 

Fluorid boritý jest bezbarvý, na vzduchu dýmající plyn, re- 
aguje s vodou ; vzniká kyselina borofluorovodíková a kyselina boritá 

4 BF 3 + 3 H 2 0 — H 3 B0 3 + 3 HBF 4 . 

Kyselina borofluorovodíková tvoří borofluoridy, na př. boro- 
fluorid draselný KBF 4 , ve studené vodě málo rozpustný 



BOR A SÍRA. 

Bor dává se sírou sirník boritý na př. pálením boru v proudu 
sirovodíku 

2 B + 3 H 2 S = B 2 S 3 + 3 H 2 . 

Jsou to bezbarvé jehličky, ostře páchnoucí. 

Působením síry v sirouhlíkový roztok jodidu boritého vzniká 
sirník borečný B 2 S s , bílý krystalický prášek. 
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KARBIDY BORU. 

Karbid boru B 2 C 2 vzniká tavením kysičiíku boritého s uhlím 
v elektrické’ peci jako černá, grafitu podobná hmota. 

Karbid B 0 C získán byl Moissanem rozpouštěním boru a uhlíku 
v roztaveném železe, stříbře nebo mědi v elektrické peci jakožto 
černé, lesklé krystaly, vzdorující kyselinám, chloru i kyslíku, tak 
tvrdé, že jimi lze leštiti diamant. 

UHLÍK, C= 12,00. 

Volný uhlík vyskytuje se v přírodě ve třech allotropických 
tvarech jako démant, tuha a uhlí; prvé dva jsou krystalované, uhlí 
jest beztvaré. 

Ve sloučeninách ústrojných jest uhlík podstatnou součástí, 
avšak i minerálně sloučeniny uhlíku jsou hojně rozšířeny, na př. 
vápenec CaC0 3 , magnesit MgC0 3 , dolomit MgCa(C0 3 ) 2 atd. 

Démant vyskytuje se v horninách na Urale, v Brasilii, v Au- 
strálii, v Indii, ponejvíce však v jižní Africe. 

Krystaluje v soustavě .krychlové, jest obyčejně bezbarvý, 
mnohdy i různě zbarvený, má hutnotu 3,51; jest nejtvrdší látka 
přirozená, vyznačuje se silným leskem, lámavostí a velkým rozpty- 
lem světla. Pálen v kyslíku shoří při 700° až 800° na kysličník uhli- 
čitý; elektřinu a teplo vede skrovně. 

Náhledy o vzniku démantu nejsou ustáleny; podle pokusů 
Moissanových zdá se, že se démant (podobně jako jiné sopečné hor- 
niny) vytvořil z uhlíku rozpuštěného v roztopené hornině za účinku 
velkého tlaku a náhlým ochlazením. 

Také se již podařilo vyrobiti démant uměle, ale dosud jen 
ve velmi drobných krystalech. 

Démantu používá se po vybroušení jako drahokamu, úlomků 
démantů k řezání skla, při výrobě jemných drátů z tvrdých kovů, 
a černých démantů k vrtání země. 

Tuha čili grafit přirozený nachází se v Sibiři, na Ceyloně, 
v severní Americe, v Čechách a na Moravě, pronhsena s křemenem. 

Krystaluje v jednoklonných tabulkách nebo v lupénkách, lesku 
kovového, barvy tmavě šedé, jest neprůhledná, velmi měkká a barví 
šedě; má hutnotu 2,23, elektřinu a teplo vede dobře. Na vzduchu 
nebo v kyslíku spalována, shoří snadněji než démant, asi při 700", 
v kysličník uhličitý. 

Kyselinou dusičnou a chlorečnanem draselným mění se v ky- 
selinu grafitovou C u H 4 0 5 , látku žlutou, krystalickou; okysličenhn 
alkalickým roztokem manganistanu draselného mění se v kyselinu 
mellitovou C 0 (CO 2 H) fi (benzolhexakarbonovou). 

Tuha vzniká při výrobě surového železa; uhlík rozpouští se 
v roztopeném železe dosti značně, chladnutím vylučuje se z části 
ve tvaru lupenkovité tuhy. 
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Tuha vyrábí se uměle dle metody Achesonovy rozkladem kar- 
bidu křemíku v elektrické peci; přichází do obchodu pod jménem 
Achesonúv grafit. 

Z umělé tuhy připravuje se grafit vločkový a grafit kolloidní, 
jenž přichází do obchodu jako aquadag a oildag a slouží jako pří- 
sada k zvýšení mazavosti olejů. 

Tuhy užívá se hojně v průmyslu ku výrobě tužek, kelímků, 
t. zv. pasovských, v galvanoplastice, jako nátěru proti rezavění atd. 

Uhlík beztvarý tvoří se rozkladem ústrojných látek, zahřívá- 
me-Ii je za nepřístupu neb omezeného přístupu vzduchu; takto zí- 
skaný uhlík není ovšem čistý, obsahuje něco vodíku, kyslíku, dusíku 
a minerálně látky. Pálen na vzduchu, shoří v kysličník uhličitý. 

Jiné tvary beztvarého uhlíku jsou: kopt či saze, jemně rozptý- 
lený uhlík, který vzniká při nedokonalém hoření četných ústrojných 
látek a jest obsažen v kouři topenišť. 

Vyrábí se z mastnot a silic, z dehtu kamenouhelného, acety- 
lenu; používá se ho k výrobě černých barev. 

Dřevěné uhlí jest zbytek po destilaci dříví. Jest lehké, póro- 
vité, pohlcuje značnou měrou plyny i četné látky, zvláště barviva 
z roztoku; používá se ho tudíž k čistění vody, k odbarvování růz- 
ných kapalin, které také zbavuje zápachu. 

Tak na př. 1,57 g dřevěného uhlí (odpovídající 1 cm 3 uhlí) pohl- 
cuje při 15° 178 cm 3 ammoniaku, 160 cm 3 chlorovodíku, 165 cm 3 
kysličníku siřičitého, 97 cm 3 kysličníku uhličitého. 

Pohlcování záleží v tom, že dřevěné uhlí zhušťuje na svém 
značném povrchu plyny nebo rozpuštěné látky; zjev ten nazýváme 
adsorpci. Není to tedy jen absorpce v obvyklém slova smyslu. 

Dřevěného uhlí, zvláště upraveného, používá se k výrobě střel- 
ného prachu; kokosového uhlí používá se k oddělování plynů a k vy- 
vozování vakua v nádobách, pohlcováním plynu v nich uzavřeného. 

Uhlí živočišné vzniká suchou destilací různých zvířecích od- 
padků (kostí, kůže, krve atd.) ; dle suroviny získá se uhlí krevní, 
kostní či spodium atd. Spodium obsahuje asi 84% fosforečnanu vá- 
penatého, 6% uhličitanu vápenatého a asi 10% uhlíku. Adsorbuje 
z roztoku různé látky, zvláště ústrojná barviva ještě více než uhlí 
dřevěné, a používá se ho v průmyslu k čistění a odbarvování kapalin 
na př. červeného vína, šťáv ovocných, cukerných atd. 

Ulili retortové z plynáren tvoří se při výrobě svítiplynu roz- 
kladem těkavých zplodin destilace uhlí kamenného; jest látka tvrdá, 
kovově lesklá. Používá se ho k výrobě uhlíků pro elektrické lampy, 
k výrobě desek nebo válců pro galvanické články. 

Kok vzniká destilací kamenného uhlí při výrobě svítiplynu, jako 
vedlejší výrobek, vyrábí se však úmyslně pro potřeby průmyslu. 
Jest to látka černá, tvrdá, lesklá, nesnadno zápalná, při hoření dává 
však vysoký žár; používá se k topení a zvláště v hutnictví. 1 kg 
koku dává spálením 7000 až 8000 kalorií. 



K uhlíku beztvarému počítáme též různá paliva přirozená, 
uhlíkem bohatá jako uhlí kamenné, hnéďé, anthracit atd. Tyto druhy 
uhlí nejsou čistým uhlíkem, ba zdá se, že neobsahují skoro žádného 
volného uhlíku, nýbrž že jsou to směsi různých ústrojných, uhlí- 
kem bohatých sloučenin. 

Veškeré druhy uhlí vznikly za dávnověku rozkladem rostlin za 
nepřístupu vzduchu a za značného tlaku. Z hmoty rostlinné unikal 
znenáhla vodík a kyslík jako voda, uhlík a kyslík jako kysličník 
uhličitý a uhlovodíky, zbytku pak přibývalo uhlíku. Anthracit jest 
nejstarší, hnědé uhlí a rašelina nejmladši produkt tohoto rozkladu. 

Uhlík jest za obyčejné teploty netečný, při zvýšené teplotě 
slučuje se však s mnohými prvky přímo, s kyslíkem v kysličník 
uhelnatý a uhličitý, se sírou v sirouhlík atd. S vodíkem slučuje se 
v žáru na methan CH 4 nebo na acetylen C 2 H 2 . Rovněž odnímá 
v žáru kyslík mnohým sloučeninám kyslíkatým a redukuje kyslič- 
níky kovové v kovy. 

Mnohé roztopené kovy rozpouštějí uhlík a slučují se s ním 
v karbidy, tak vzniká na př. karbid železa. 

Uhlík jest velmi ohnivzdorný, teprve v žáru elektrického oblou- 
ku asi při 3500° se vypařuje. 

Uhlík jest prvek čtyřmocný, někdy i dvojmocný; řada jeho 
sloučenin jest velice četná, což si vykládáme tím, že atomy uhlíkové 
mají zvláštní schopnost, pojiti se vzájemně v sloučeniny složité. 

SLOUČENINY UHLÍKU S KYSLÍKEM. 

KYSLIČNÍK UHELNATÝ CO. 

Kysličník uhelnatý vzniká nedokonalým hořením uhlíku; jest 
podstatnou součástí plynů ve vysokých pecích, generátorového a 
vodního plynu, také ve svítiplynu se nachází. 

Vyrábí se vedením kysličníku uhličitého přes žhoucí kok 

C + C0 2 = 2 CO — 38,8 kal. 

Můžeme jej připraviti také zahříváním kyseliny šfavelové nebo 
kyseliny mravenčí se sehnanou kyselinou sírovou 

H 2 C 2 0 4 = H„0 + C0 2 + CO 
H 2 C0 2 = H 2 0 + CO. 

Kysličníku uhličitého zbavíme kysličník uhelnatý propíráním 
louhem alkalickým. 

Jinak připravíme kysličník uhelnatý žíháním šřovanu vápe- 
natého s kysličníkem vápenatým: 

CaC 2 0 4 = CaC0 3 + C0. 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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Nebo rozkládáme žlutou krevní sůl K 4 Fe(CN) r> zahříváním se 
70% ní kyselinou sírovou. Také redukcí kysličníku uhličitého zin- 
kovým práškem v žáru vzniká kysličník uhelnatý 



C0 2 i - Zn = CO T - ZnO. 

Kysličník uhelnatý jest plyn bezbarvý, bez zápachu, má hutnotu 
0,967, ve vodě se rozpouští jen nepatrně. 

Lze jej tlakem nesnadno zkapalniti, snadněji za současného 
chlazení kapalným vzduchem. 

Zapálen na vzduchu, hoří plamenem modravým v kysličník 



uhličitý: 



2 CO + 0 2 = 2 C0 2 + 136 kal. 



S chlorem slučuje se na slunečním světle ve fosgen COCL, 
se sírou slučuje se při 300" v oxysulfid uhlíku COS. S niklem a že- 
lezem dává karbonyly Ni(CO) 4 a Fe(CO)^r S draslíkem dává při 
80° hexaoxybcnzolkalium C ti (OK) (i . 

Při zvýšené teplotě redukuje mnohé kysličníky (mědi, železa, 
olova, cínu). Roztoky některých vzácných kovů redukuje za oby- 
čejné teploty na př. z roztoku chloridu palladného a zlatitého, z am- 
moniakálného roztoku solí stříbrných vylučuje kov (papírky palla- 
diové jako činidlo na CO). 

Vedeme-li kysličník uhelnatý rozpálenou trubicí za přítom- 
nosti katalysátorů železa nebo niklu, štěpí se v uhlík a kysličník 
uhličitý 2 co c + C02 + 38 8 ka . 



Reakce tato jest tudíž protichůdnou reakci rozpáleného uhlíku 
s kysličníkem uhličitým. 

Vedeme-li kysličník uhelnatý přes zahřátou žíravinu, vzniká 
mravenčan alkalický 

CO + NaOH = H . COONa. 



Této reakce používá se k Výrobě kyseliny mravenči a šfa- 
velové a k odstranění kysličníku uhelnatého z vodního plynu (směsi 
vodíku a kysličníku uhelnatého). 

Ainmoniakálným nebo chlorovodíkovým roztokem chloridu 
měďného se kysličník uhelnatý pohlcuje, vzniká Cu 2 Cl 2 . CO . 2 H 2 0. 

Této reakce používá se při přípravě vodíku z vodního plynu. 

Jest velmi jedovatý, vdychován slučuje se s krví a způsobuje 
omámení a smrt, byť i byl zředěn vzduchem; již při 0,05% CO ve 
vzduchu způsobuje závrat; jest tím nebezpečnější, že jest bezbarvý 
a bez zápachu. Nedokonalým hořením uhlí v kamnech a zamezením 
tahu do komína, vzniká kysličník uhelnatý a vdechováním jeho na- 
stávají otravy. 

Kysličníku uhelnatého pro jeho značnou výhřevnost používá 
se v průmyslových závodech k topení, 
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y 

KYSLIČNÍK uhličitý co.,. 

Kysličník uhličitý jest v přírodě značně rozšířen, jest stálou 
součástí vzduchu, vzniká neustále dýcháním, jakož i hořením, tlením 
a hnitím látek uhlíkatých, kvašením šťáv cukerných atd. Na někte- 
rých místech vyvěrá ve značném množství ze země (v Itálii u Nea- 
pole psí jeskyně, v Porýnsku). Taktéž nachází se rozpuštěn ve 
vodách přirozených (kyselkách). 

Mnohem hojněji vyskytuje se ve sloučeninách jako uhličitany: 
vápenec CaC0 3 , magnesit MgCO s , dolomit CaMg(CO..,) 2 , witherit 
BaC0 3 , stroncianit SrCO,. atd. 

Vzniká hořením uhlíku, jakož i látek, obsahujících uhlík 
C + 0 2 = C0 2 . 

Připravuje se v laboratoři rozkladem uhličitanů, obyčejně uhli- 
čitanu vápenatého (mramoru) zředěnou kyselinou solnou v Kip- 
pově přístroji 

CaC0 8 -i- 2 HC1 = CaCl 2 + C0 2 + H 2 0, 
pálením magnesitu na 400 až 500° 

MgC0 3 = MgO -r C0 2 , 

nebo zahříváním dvojuhličitanu sodného na 100 až 200° 

~ 2 NaHCO ;! - Na,C0 3 + CO, + H 2 0. 

Úplně čistý kysličník uhličitý získáme zahříváním směsi 1 dílu 
uhličitanu sodného Na,CO, s 3 díly dvojchromanu draselného 
K 2 Cr 2 0 7 . 

Průmyslově vyrábí se v pecích prudkým pálením uhličitanu 
vápenatého nebo dokonalým spalováním koku 

CaCO, = CaO + CO, C + 0 2 = CO, 

V cukrovarech se oba způsoby výroby kysličníku uhličitého 
provádějí v jediné peci a plyn takto získaný nazývá se »saturačním«. 

Kysličník uhličitý získává se také jako vedlejší výrobek při 
výrobě sody dle ammoniakového způsobu pálením dvojuhličitanu 
sodného. Též jímá se kysličník uhličitý unikající ze země v Porýní. 

Kysličník uhličitý jest plyn bezbarvý, chuti nakyslé, poněkud 
štiplavého zápachu, hutnoty 1,529 (vzduch — 1) je tudíž o polovinu 
těžší vzduchu. 

Jeden litr kysličníku uhličitého váží při 0° a 760 mm tlaku 
1,977 g. 

Plynný kysličník uhličitý rozpouští se dosti značně ve vodě; 
při 14° a nonnálném tlaku pohlcuje 1 objem vody přibližně 1 objem 
kysličníku uhličitého. Voda nasycená kysličníkem uhličitým za vyš- 
šího tlaku pouští přebytek kysličníku uhličitého, jakmile se tlak 
uvolní (šumění kyselek, sodové vody, šampaňského vína). Varem 
lze kysličník uhličitý z roztoku vypuditi. 
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Kysličník uhličitý nehoří, hoření nepodporuje, svíčka v něm 
shasne; není dýchatelný, již několik procent kysličníku uhličitého 
ve vzduchu činí jej nedýchatelným. 

Žhavým uhlím redukuje se kysličník uhličitý v kysličník uhel- 

nat ý C + C0 2 = 2 CO. 

Kysličník uhličitý lze již při obyčejné teplotě tlakem 58 atm. 
zkapalniti; není tudíž plynem v pravém slova smyslu. Kritická te- 
plota jest + 31,9°, kritický tlak 77 atm.; zkapalněný kysličník uhličitý 
jest bezbarvý a velice pohyblivý, jeho bod varu obnáší — 79°; při 
24° má hutnotu 0,72, jest tedy lehčí než voda. 

Jelikož jeho kritická teplota leží při 31,9°, lze jej až do této 
teploty uchovávati zkapalněný v uzavřených nádobách. Necháme-li 
kapalný kysličník uhličitý vytékati do vzduchu, přichází do prud- 
kého varu; rychlým vypařováním se teplota vytékajícího kapalného 
kysličníku uhličitého však tak značně sníží pod jeho bod tání ( — 57"), 
že se promění na hmotu pevnou. 

Tuhý kysličník uhličitý jest látka bílá, kyprá, sněhu podobná, 
která se na vzduchu odpařuje mnohem volněji než kapalný kysličník 
uhličitý. Při tání mění se kysličník uhličitý, bez přechodu v kapalinu 
ihned v plyn. 

Vložíme-li kousek tuhého kysličníku uhličitého na ruku, ne- 
cítíme zvláštního pocitu chladu, poněvadž vrstva vypařujícího se 
kysličníku uhličitého dělí jej od kůže (zjev podobný jako Leiden- 
frostův úkaz s kapkou vody na žhavé desce), avšak zmáčkneme-li 
tuhý kysličník uhličitý mezi prsty, vzniká puchýř na kůži jako 
spálením. 

Stlačíme-li tuhý kysličník uhličitý ve vhodné dřevěné formě 
obyčejným lisem v mističku a nalejeme-li do ní něco rtuti, zmrzne 
tato v krátké době. Taková mistička z kysličníku uhličitého vy- 
drží při obyčejné teplotě několik hodin, než se promění v plyn. 

Smísíme-li tuhý kysličník uhličitý s éterem v hustou kaši, ob- 
držíme zimotvornou směs o teplotě až — 80°. 

Kysličník uhličitý přichází do obchodu zkapalněný v ocelových 
válcích; používá se ho k výrobě umělých minerálných vod, k pře- 
tlačování piva, k umělé Výrobě ledu, při hašení ohně atd. 

Kyselina uhličitá II 2 CO E strukturně 

0-C<"|j čili CO (OH). 

v tuhém tvaru známa není. 

Vodní roztok kysličníku uhličitého považujeme za roztok ky- 
seliny uhličité, týž reaguje kysele, zahřetím rozpadá se však ky- 
selina uhličitá v kysličník uhličitý a vodu. 

Kyselina uhličitá jest dvojsytná a tvoří uhličitany normálně 
či karbonáty, na př. Na 2 C0 3 a kyselé uhličitany čili bikarbonáty, 
na př. NaHC0 3 . Z normálných uhličitanů rozpouštějí se ve vodě 
pouze uhličitany alkalické, jejichž roztoky reagují alkalicky. 
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Známe však také zásadité uhličitany, na pf. zásaditý uhličitan 
olovnatý Pb 3 (0H) 2 (C0 3 ) 2 , které vznikají podvojnými reakcemi. 

Uhličitany rozkládají se snadno i ústrojnými kyselinami na př. 
kyselinou octovou. Žíháním rozpadají se uhličitany, vyjma uhliči- 
tanů alkalických a uhličitanu barnatého, v kysličníky a kysličník 
uhličitý. 

CaC0 3 = Ca0 + C0 2 . 

Uhličitan barnatý rozkládá se částečně teprve prudkým žárem. 

Kysličník uhličitý poznáváme dle toho, že uváděn do vápenné 
nebo barytové vody, vylučuje z ní bílou sraženinu 

Ba(OH) 2 -i- C0 2 = BaC0 3 i- H 2 0. 

Kyselé uhličitany alkalické jsou ve vodě nesnadněji rozpustné 
než normálné; kyselé uhličitany alkalických zemin, železa a man- 
ganu se ve vodě rozpouštějí jen skrovně. 

Roztoky kyselých uhličitanů zahřetím se rozkládají, vznikají 
normálné uhličitany, kysličník uhličitý a voda 

Ca(HC0 3 ) 2 = CaC0 3 + C0 2 + H 2 0. 

Také je lze rozložiti působením zásad na př. 

Ca(HC0 3 ) 2 + Ca(OH) 2 = 2 CaC0 3 + 2 H 2 0. 

Na obou reakcích zakládá se čistění tvrdých vod, jejichž tvr- 
dost jest způsobena kyselým uhličitanem vápenatým nebo horečna- 
tým (viz stať »voda« str. 42.). 

Kyselý uhličitan železnatý, nebo manganatý rozkládá se kyslí- 
kem vzdušným: 

4 Fe(HC0 3 ) 2 + 2 H 2 0 + G 2 = 4 Fe(OH), + 8 C0 2 . 

Elektrolysou sehnaných roztoků uhličitanů alkalických při 
— 10° C, vznikají per uhličitany, na př. Na 2 C 2 0 B , které slouží jako 
okysličovadla. Volné kyseliny peruhličité neznáme. 

i CS 

CHLADÍCÍ STROJE. 

Chladící stroje slouží k umělému ochlazování místností (v trž- 
nicích, kde se uschovávají potraviny, sklepů v pivovarech, na lodích 
atd.) nebo k výrobě umělého ledu. K tomu účelu používá se kyslič- 
níku uhličitého, kysličníku siřičitého neb methylchloridu, jež mají 
vlastnost, že se snadno zkapalňují a vypařují a při odpařování uta- 
jují značné množství tepla. 

Chladící stroj (obr. 19.) skládá se z kompressoru A, z ná- 
držky s vodou a hadice B, a z nádržky, ve které se nachází roztok 
chloridu sodného 18 — 22° Bé, s hadicí C. 
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Chlazení provádí se takto: Plyn: na př. kysličník siřičitý, stlačí 
se v kompressoru A a žene se do hadice B, kde po schlazení zka- 
palní; zkapalněný nechá se vytékati tenkým proudem ventilem v 
do hadice C, čímž při náhlém rozpětí rychle se vypařuje a následkem 
utajení tepla ochlazuje se solný roztok značně pod nulu. až na 
- 20° C; do této nádržky 
vkládají se při výrobě ledu Obr 

plechové nádoby s vodou. 

Vypařený plyn se opět z ha- 
dice C kompressorem nassá- 
vá, znovu stlačuje a žene 
opět do hadice B. 

SÍROUHLÍK CS 2 . 

Sírouhlík byl připraven 
poprvé r. 1796 Lampadiem 
při destilaci pyritu s uhlím. 

Sírouhlík připravuje se 
účinkem sirné páry na žhou- 
cí uhlí. 

C + 2 S = CS 2 — 26 kal. 

(pára) 

Jest kapalina bezbarvá, 
světlo silně lámající, ve vo- 
dě nerozpustná, s lihem a 
éterem se mísí; vře při 46“. 

Bezbarvý sírouhlík jest příjemného zápachu, uchováváním na světle 
žloutne a nabývá nepříjemného zápachu ; čistíme jej třepáním se rtutí. 

Sírouhlík rozpouští jod, síru, fosfor, tuky, pryskyřice, kau- 
čuk a používá se ho tudíž jako rozpustidla těchto látek. 

Sírouhlík jest velmi snadno zápalný, hoří plamenem namodra- 
lým, na C0 2 a S0 2 , proto při zacházení s ním nutná opatrnost. 

Se sirníky alkalickými slučuje se sírouhlík v thiouhličitany, kte- 
ré odvozujeme od kyseliny thiouhličité, na příkl. thiouhličitan drasel- 
ný K 2 CS 3 , kterých se užívá jako prostředku proti révokazu (fyllo- 
xeře). 




OXYSULFID UHLÍKU COS. 

Oxysulíid uhlíku či karbonylsulHd lze připraviti působením zře- 
děné kyseliny sírové v sulfokyanid alkalický. Vzniká zprvu kyselina 
sulfokyanatá, která se ihned rozkládá v oxysulíid uhlíku a ammoniak 

KSCN + H 2 S0 4 = HSCN + KHS0 4 
HSCN + H 2 0 = COS + NH 3 . 
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Oxysulfid uhlíku jest plyn bezbarvý, slabého zápachu. Na vzdu- 
chu zapálen hoří modravým plamenem. Jeho vodní roztok se zvolna 
rozkládá v kysličník uhličitý a sirovodík 

COS + H 2 0 = C0 2 + h 2 s. 



CHLORID UHLIČITÝ CC1 4 . 

Chlorid uhličitý (tetrachlormethan) připravuje se vedením smě- 
si chloru a par sírouhlíkových rozpálenou trubicí porculánovou 

CS 2 + 3 Cl 2 = S 2 C1 2 + CC1 4 . 

Působením louhu alkalického rozloží se vzniklý chlorid sirný 
a chlorid uhličitý přežene se vodní parou. 

Jest to kapalina bezbarvá, příjemně páchnoucí; používá se ho 
jako rozpustidla. Slouží k extrakci tuků, olejů a pryskyřic a jako ná- 
hražka terpentýnového oleje. 



KARBONYLCHLORID COCl 2 . 

Za chlorid kyseliny uhličité lze považovati karbonylchlorid či 
íosgen C0C1 2 . 

Připravuje se různými způsoby, na př. vedeme-li směs kyslič- 
níku uhelnatého a chloru, přes rozpálenou platinovou houbu. 

Jest to plyn bezbarvý, hutnoty 3,46, dusivého zápachu, snadno 
se v kapalinu kondensující. Používá se ho v organické chemii k syn- 
tliesám. 

UHLÍK A DUSÍK. 

Uhlík slučuje se s dusíkem v kyati (CN), jednomocný to radikál, 
jenž podobá se v chemickém ohledu prvkům halovým. 

Kyan volný známe pouze jako dikyan (CN). 2 , vzniká pálením 
kyanidu rtufnatého za přísady chloridu rtuťnatého nebo působením 
kysličníku fosforečného na šfovan ammonný: 

Hg(CN) 2 + HgCl 2 - C 2 N„ + Hg 2 CI 2 
(NH 4 ) 2 C 2 0 4 + (P 2 O s ) = C 2 N 2 + 4 H 2 0. 

Jest to plyn bezbarvý, hutnoty 1,80, velice jedovarý, zapálen 
hoří plamenem fialovým, vzniká dusík a kysličník uhličitý. 

Snadno se mění (polymerisuje) v parakyan, látku hnědočernou, 
ve vodě a líhu nerozpustnou. 

Tvoří s kovy sloučeniny kyanové, na př. kyanid draselný KCN, 
který vzniká žíháním dusíkatých látek ústrojných za přítomnosti 
uhličitanu draselného nebo žíravého drasla. 
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Působením sloučenin železnatých jnění se kyanid draselný ve 
ferrokyanid draselný K 4 [Fe(CN) 6 ] . 3 H 2 0, t. zv. žlutou krevní súl 
(viz železo). 

Jméno kyan (modrý) obdržel, poněvadž berlínská modř jest 
sloučenina kyanová. 

KYANOVODÍK hcn. 

Tvoří se přímým sloučením vodíku a dusíku se žhavým uhlí- 
kem; uvolňuje se z kyanidů silnějšími kyselinami, na př. 

KCN + H 2 S0 4 = HCN + KHS0 4 . 

Připravuje se destilací žluté krevní soli se zředěnou kyselinou 
sírovou, nebo se vyrábí sloučením vodíku, dusíku a sloučenin obsa- 
hujících uhlík, v elektrickém oblouku, a také z acetylénu a dusíku. 

Čistý’’ kyanovodík jest kapalina bezbarvá, snadno těkavá, zá- 
pachu omamujícího, vře při 26,5°, tuhne při — 14°, zapálen hoří 
plamenem fialovým; s vodou se mísí v každém poměru. 

Zahříváním se sehnanou kyselinou solnou štěpí se v kyselinu 
mravenčí a chlorid ammonný 

HCN + 2 Ho O + HC1 = H.C0 2 H + NH 4 C1. 

Kyanovodík jest jeden z nejprudších jedů; již množství 0,05 g 
usmrcuje člověka; účinek jeho záleží v ochromení ústrojů dýchacích; 
nejúčinnější protijed jest tříprocentní peroxyd vodíku. Velice zředě- 
ného roztoku kyanovodíku (hořkomandlová voda, slivovice) užívá 
se však jako léku. 

Kyanovodík jest slabá kyselina; náhradou jeho vodíku ža kovy 
vznikají soli, kyanidy, ze kterých již kyselina uhličitá uvolňuje kya- 
novodík. Rozpustné jsou ve vodě toliko kyanidy alkalické, kyanidy 
žíravých zemin a kyanid rtuřnatý, jejich roztoky reagují alkalicky; 
jsou velmi prudké jedy. 

Kyanidů alkalických používá se hojně v průmyslu při tavení 
kovů, k vyluhování stříbrných a zlatých rud, při stříbření a pozla- 
cování, v organické chemii, atd. 

Y r 

KYSELINA KYANATÁ HO.C = N. 

Kyselina kyanatá. připravuje se suchou destilací močoviny; 
jest to kapalina těkavá, již při 0° polymerisuje se v t. zv. cyamelid, 
látku bílou, beztvarou. 

Soli kyseliny kyanaté vznikají okysličením kyanidů, na př. 
manganistanem draselným nebo tavením s kovovými kysličníky, 
redukce schopnými, na př. 

KCN + PbO = KCNO -+- Pb. 
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Kyanatany se působením silnějších kyselin rozkládají a uvol- 
něná kyselina kyanatá štěpí se v kysličník uhličitý a v ammoniak. 
Působením vody mění se kyanatany alkalické v uhličitany a mo- 
čovinu. 

Kyselině kyanaté jest isomerní kyselina třaskavá C = NOH 
(oxim karbonylu), kterou známe jen v solích na př. jako třaskavou 
rtut a třaskavé stříbro. Tyto sloučeniny vznikají působením kyse- 
liny dusičné ve rtuť nebo stříbro za přísady líhu. 

Jsou velmi výbušné; slouží ku přípravě výbušných zápalek do 
patron nebo ke způsobení výbuchu dynamitu. 

Polymer kyseliny kyanaté jest kyselina kyanurová C 3 N 3 (OH) a . 
Připravuje se zahříváním močoviny za přísady chloridu zinečnatého. 

Jest to látka krystalická, v horké vodě rozpustná; vařením 
s kyselinou solnou štěpí se znenáhla v kysličník uhličitý a ammoniak; 
tvoří soli kyanurany. 

/ýf~~ 

KYSELINA SULFOKYANATÁ HSCN. 

Kyselina sulfokyanatá čili rhoclanovodík jest obdobná kyselině 
kyanaté. Připravuje se rozkladem sulfokyanatanu rtufnatého kyse- 
linou solnou. 

Jest to kapalina nažloutlá, nestálá, za obyčejné teploty se 
ihned polymerisuje. 

Sulfokyanatany připravují se vařením roztoků kyanidů nebo 
tavením kyanidů se sirným květem. 

Rhodanid sodný NaSČN, rhodanid draselný KSCN, rhodanid 
ammonný NH 4 SCN jsou ve vodě rozpustné, rhodanid stříbrný 
AgSCN jest látka bílá ve vodě nerozpustná. 

PLYNNÁ PALIVA A SVÍTIVÁ. 

Suchou destilací uhlí kamenného, hnědého a různých jiných 
ústrojných látek rostlinných i zvířecích získáváme svítiplyn, směsici 
to vodíku, kysličníku uhelnatého, methanu a některých těžkých 
uhlovodíků, malého množství sirovodíku, ammoniaku a dusíku, vodu 
dehtovou, dehet a kok. 

Svítiplyn vyrábí se takto: Uhlí kamenné nebo hnědé pálí se 
v uzavřených železríých nebo šamotových válcích či retortách. 

Unikající těkavé zplodiny odvádějí se do společného válce vo- 
dorovného t. zv. hydrauliky, kde se srážejí prvé podíly těkavých 
látek v kapalinu. 

Z hydrauliky ssaje se surový svítiplyn do chladičů či konden- 
sátorů. Jsou to vysoké železné válce, chlazené vodou. V nich usazuje 
se další podíl dehtotvorných látek. 

Odtud přivádí se svítiplyn do propíračů či skrubrů. Jsou to 
železné válce, vyplněné sýty nebo kokem, po němž stéká voda. Ve 
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skrubrech pohlcují se látky ve vodě rozpustné zvláště ainmoniak, 
sirovodík, kyanovodík a sulfokyanovodík, částečně kysličník uhli- 
čitý. 

Propraný plyn vede se do suchých čističů, nádob, ve kterých 
na sýtech jest rozprostřen hydroxyd železitý (rozemletá bahenní 
ruda) s vápnem, čímž se zadrží sirovodík (vzniká FeaS*), volná síra, 
kyanovodík a sírouhlík. Vyčištěný plyn odvádí se do plynojemu. 

Čištěný svítiplyn obsahuje přibližně: 

49% objem, vodíku, 

34% methanu, 

8% kysličníku uhelnatého, 

4% těžkých uhlovodíků, 

4% dusíku, 

zbytek jest sirovodík, ammoniak a kysličník uhličitý. 

Svítiplynu používá se přímo nebo smíšeného se vzduchem k sví- 
cení a topení. O složení a zpracování dehtu promluveno jest v chemii 
organické. 

Spalování tuhých paliv na roštech má tu vadu, že k úplnému 
spálení jest nezbytno přivést i značný přebytek vzduchu, který se však 
vzniklým teplem také ohřívá na újmu konečné teploty v peci. 
Proto sc používá v průmyslu paliv plynných, která mají tu výhodu, 
že jejich plamen jest prost sazí a popele; jimi lze docíliti vyšší 
teploty a lze je dle potřeby mísiti se vzduchem. 

Jedním takovým plynným palivem jest vodní plyn. 

Vyrábí se rozkladem vodní páry žhavým uhlím. Zprvu tvoří 
se při teplotě pod 600° kysličník uhličitý a vodík 

C + 2 HoO = C0 2 + 2 H 2 

při teplotě nad 800" se však kysličník uhličitý mění působením 
uhlíku v kysličník uhelnatý 

C + C0 2 = 2 CO, 

takže celkem probíhá reakce při 1000° 

C + H a O = CO + Ho — 27 kal. 

Technicky připravený vodní plyn obsahuje přibližně 45% ky- 
sličníku uhelnatého, 45% vodíku, 5% kysličníku uhličitého, 2 až 7% 
dusíku a 1% methanu. 

Spálením 1 cm 2 vodního plynu vyvine se asi 2600 kalorií. 

Vodního plynu používá se k topení, kde třeba vysokých teplot 
a k výrobě vodíku (viz strana 32.). 

Vodní plyn hoří plamenem nesvítivým, lze jej však též upo- 
třcbiti k osvětlování, přimísíme-li k němu přiměřené množství par 
snadno těkavých a hořlavých látek, v jichž plamenu se vylučuje 
uhlík; takovou látkou jest na př. benzol C fi H 6 . Vedeme-li na příkl. 
vodík benzolem a směs vodíku a par benzolových zapálíme, hoří 
plamenem svítivým. Anebo vnoříme do nesvítivého plamene tuhá 
tělíska, která se v něm rozpálí do prudkého žáru a stanou se sviti- 
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vými na př. kysličníky vápníku, hořčíku, ceru, thoria; na tomto 
zjevu jsou založeny Auerovy hořáky. 

Další plynné palivo jest generátorový plyn, který se získá 
spalováním koku napřed v kysličník uhličitý 

C + 0 2 = C0 2 

ten se žhoucím kokem přeměňuje v kysličník uhelnatý 

C0 2 + C = 2C0, 
tak že celkově probíhá reakce 

2 C + 0 2 = 2 CO f 59,3 kal. 

Generátorový plyn obsahuje asi 26% kysličníku uhelnatého, 
4% kysličníku uhličitého, 69% dusíku, 0,6% vodíku a 0,2°/ o methanu. 
Výhřevnost generátorového plynu obnáší asi 800 kalorií počítaje 
na 1 cm 3 . 

Jelikož při vzniku vodního plynu z uhlí a vodní páry se spo- 
třebuje teplo (viz rovnici nahoře), ochlazuje se uhlí a jest třeba, 
spotřebované teplo opět nahraditi. 

To se provádí tím způsobem, že se vrstvou uhlí střídavě 
žene vzduch, až se uhlí rozpálí do bílého žáru a pak opět vodní pára. 

Generátorový plyn a vodní plyn jímají se bud každý zvláště 
nebo dohromady. Směs obou plynů obsahuje asi 30% kysličníku 
uhelnatého, 15% vodíku, 5% kysličníku uhličitého a 50% dusíku, má 
výhřevnost asi 1300 kalorií počítaje na 1 cm 3 . 

Této směsi používá se k pohánění plynových motorů. 

sv*’ 

KŘEMÍK, Si == 28,3. 

Křemík náleží k nejrozšířenějším prvkům na zemi, přichází 
však výhradně jako kysličník křemičitý a křemičitany; více jak 
třetina zemské kůry tvořena jest sloučeninami křemíku. 

Křemík známe ve třech allotropických tvarech, z nichž jeden 
jest beztvarý, druhé dva jsou krystalované. Beztvarý křemík zí- 
skáme, pálíme-li směs práškovitého křemene s kovovým hořčíkem. 

Si0 2 + 2 Mg = Si + 2 MgO. 

Beztvarý křemiki jest hnědý prášek, jenž zahřetím na vzduchu 
snadno se zapaluje a shoří v kysličník křemičitý.. Pouze kyselina 
fluorovodíková jej rozpouští. 

Krystalovaný křemík získáme, rozpustíme-li křemík v rozto- 
peném hliníku a necháme vychladnouti ; kyselinou solnou odstraníme 
hliník a zbývají tmavé kovolesklé, tvrdé jehlice nebo osmistěny 
křemíku. 1 Jí 

Krystalovaný křemík má tvrdost 7, hutnotu 2,39, vede elektri- 
cký proud tak dobře jako tuha, na vzduchu se ani prudkým žárem 
nezapaluje. 



140 



Vodou za přítomnosti alkalií rozkládá se jako křemík beztvarý 
v kysličník křemičitý a vodík: 

Si + 2 H 2 0 = Si0 2 .+ 2 H 2 . 

Sloučeniny křemíku s kovy slují silicidy; vznikají přímým 
sloučením kovů s křemíkem nebo kysličníkem křemičitým 

Si 2 ~r 6 Li = Si 2 Li G 
Si0 2 + 4 Mg = 2 MgO + SiMg 2 . 

Význam mají silicidy železa v surovém železe a silicidy mědi; 
používá se jich jako přísady k oceli a k siliciové bronzi. 

Z obecných kovů tvoří silicidy kovy žíravých zemin, hořčík, 
mangan, měď, železo, nikl, kobalt, chrom, molybden, platina, vizmut 
a antimon, kdežto zinek, hliník, cín, olovo, kadmium, rtuf, zlato 
a stříbro silicidů nedávají. 

KYSLIČNÍK KŘEMIČITÝ Si0 2 a KYSELINY KŘEMIČITÉ. 

Kysličník křemičitý a křemičitany nacházejí se v přírodě velmi 
hojně v minerálech i v rostlinách. Kysličník křemičitý nachází se 
v přírodě krystalovaný jako křemen, hutnoty 2,6 až 2,7, jako tridy- 
mit, hutnoty 2,3 a beztvarý hutnoty 2,2. 

Nejčistší kysličník křemičitý jest křišíál (h = 2,66), přichází 
v šestibokých hranolech a rhomboedrech; bývá také různě zbarven, 
na př. fialově kysličníky manganu a železa, takový zove se ame- 
thystem, dále žlutě (citrin), růžově, hnědě atd. Jaspis, karneol, achát, 
chalcedon, chrysopras, jsou neprůhledné, různě zbarvené odrůdy 
křemene. 

Avanturin jest křemen, prostoupený drobounkými, červeno- 
hnědými lístky slídy. 

Krystaly čistého křemene otáčejí rovinu polarisovaného světla, 
některé v právo, jiné v levo, a používá se jich při výrobě opti- 
ckých přístrojů. , 

Kysličník křemičitý připravíme žíháním kyseliny křemičité; 
tvoří bílý prášek ve vodě nerozpustný, avšak rozpustný v horkém 
louhu alkalickém. Rozpouští jej z kyselin pouze fluorovodík; tave- 
ním se žíravinami nebo uhličitany alkalickými mění se v křemičitany 
alkalické, různého složení, na př. Na 2 Si0 2 , Na 2 Si 2 0 B Na 2 Si 2 0 7 . Ží- 
háním s kyselinou metafosforečnou vzniká SiO&.PjOj. 

Křemen jest velmi nesnadno tavitelný, teprve žárem elektri- 
cké peci při 1750° se roztápí. 

Z křemene samotného nebo za přísady kysličníku zirkoničitého 
vyrábí se rozmanité náčiní k průmyslovým a chemickým účelům, 
které snese náhlé změny teploty, aniž by prasklo a vzdoruje ky- 
selinám. 

Kyselina křemičitá přichází v přírodě jako minerál opál, ve 
skrovném množství v různých vodách přirozených, ve značnějším 
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množství v geysírech islandských, dále v rostlinstvu, zvláště v po- 
kožce travin, přesličce atd. 

Hlinka iníusoriová (tripl) jest beztvará kyselina křemičitá, 
skládá se podstatně ze skořápek dávnověkých rosivek a ústroj- 
ných sloučenin; tvoří mnohde mocná ložiska, i u nás se hojně 
nalézá. 

Hlinka infusoriová jest velmi lehká a pórovitá, pohlcuje asi 
pětinásobné množství kapalin, na př. brom (bromům solidificatum), 
nitroglycerin (dynamit), atd. 

Vede špatně teplo a zvuk, proto se jí používá k obalováni 
parních rour, mezistěn ohnovzdorných pokladen, k vyplňování pro- 
story pod podlahou. Hojně se jí používá jako filtrační hmoty a k 
leštění kovů. 

Do obchodu přichází zbavena ústrojných látek vyžíháním 
a mívá načervenalou barvu od kysličníku železitého. 

Uměle získáme kyselinu křemičitou rozkladem křemičitanů ky- 
selinami. Přidáme-li k sehnanému roztoku křemičitanů alkalického 
zvolna kyseliny solné, vylučuje se kyselina křemičitá jako bez- 
barvá, rosolovitá sraženina 

Na 4 Si0 4 + 4 MCI = H 4 Si0 4 + 4 NaCl. 

Přesytíme- li však rychle zředěnější roztok křemičitanů sod- 
ného kyselinou solnou, nastane sice rozklad, ale kapalina zůstává 
čirou, uvolněná kyselina křemičitá vylučuje se teprve po delší době. 
Odpaříme-li čirou kapalinu k suchu, stává se kyselina křemičitá ve 
vodě nerozpustnou. 

Kyselina složení H 4 Si0 4 nažývá se obvykle kyselinou ortho- 
kremičitou; vysušením ztrácí vodu a mění se v kyselinu metakre- 
mičitou, přibližného složení H 2 SiO :i . Kyselina orthokřemičitá jest 
velice slabá kyselina, která barví lakmusový papírek sotva zna- 
telně; její soli rozkládají se již kyselinou uhličitou. V žáru však 
rozkládá kyselina křemičitá nejen uhličitany, nýbrž i síran sodný 

Na 2 S0 4 + Si0 2 =' Na 2 Si0 3 + SO a *. 

Kyselina metakřemičitú jest látka bílá, kyprá, rozpouští se 
jen kyselinou fluorovodíkovou, v horkém louhu alkalickém nebo 
v roztoku uhličitanů alkalických. Žíháním mění se v kysličník kře- 
mičitý. 

Soli kyseliny křemičité zovou se kfemiéitany či silikáty. Tyto 
tvoří četné minerály, z nichž mnohé mohou býti také uměle při- 
praveny. 

Některé křemičitany odvozují se od kyseliny orthokřemičité, 
na př. olivín, Si0 4 (Mg, Fe) 2 , slída (Si0 4 ) :4 (Al, Fe) 2 (Mg, Fe) 2 (K, H 2 ), 
granát (Si0 4 ) 3 (Al,Fe), (CaFe) 3 , dioptas CuH 2 Si0 4 , fenakit BeSi0 4 , 
jiné od kyseliny metakřemičité na př. mastek, asbest Mg 3 Si 4 0 12 , 
smaragd, beryll Be 3 Al 2 (Si0 3 ) 6 , augit, jiné opět od kyselin křemiči- 
tých, které vznikají ze dvou neb více molekul kyseliny orthokřemi- 
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čité, odštěpením vody m H 4 Si0 4 — n H 2 0 ; sem patři na př. živce 
orthoklas Si 3 0 8 AI(K, Na), oligoklas Si.0 8 AlNa. Si 2 0 8 Al 2 Ca, mořská 
pěna Mg 2 Si 3 0 8 .. 2 H 2 0. 

Ve vodě rozpustné jsou pouze křemičitany alkalické, křemičitan 
sodný a draselný. 



KŘEMÍKOVODÍK SiH 4 . 

Křemíkovodík (monosilan) vzniká, polijeme-li silicid hořčíku 
kyselinou solnou. 

Mg 2 Si + 4 HC1 = SiH 4 + 2 MgCl 2 . 

Jest to plyn bezbarvý, nepříjemně páchnoucí, na vzduchu se 
zapaluje samovolně a hoří bílým plamenem. Úplně čistý se samo- 
volně nezapaluje. 

Vodou se znenáhla rozkládá na kysličník křemičitý a vodík 
SiH 4 + 2 H 2 0 = Si0 2 + 4 H 2 . 

Taktéž reaguje s louhy alkalickými, při čemž vzniká křemi- 
čitan alkalický 

SiH t + 2 KOH 4- H 2 0 = K 2 SiO ;( 4- 4 H 2 

Známe také složitější křemíkovodíky (lisilan Si 2 H e , trisilan 
Si 3 H R , tetrasilan Si 4 H 10 , pentasilan Si 5 H 12 , a hexasilan Si fi H 14 . 

Disilan jest bezbarvý, nepříjemně páchnoucí plyn, na vzduchu 
se zapaluje, v líhu benzolu a sírouhlíku se rozpouští bez rozkladu, 
s chloridem uhličitým nebo s chloroformem prudce reaguje (hoří) 
na rozdíl od monosilanu. 

Vodou se rozkládá v kysličník křemičitý a vodík: 

Si 2 H B 4^H 2 0 = 2 Si0 2 + 7 H 2 . 

Trisilan jest lehce pohyblivá, bezbarvá kapalina, na vzduchu 
se zapaluje s výbuchem, rovněž vybuchuje s chloridem uhličitým. 

Vodou rozkládá se zvolna, louhem alkalickým rychle: 

Si s H fi 4- 6 NaOH 4- 3 H 2 0 = 3 Na 2 Si0 3 + 10 H 2 . 

Tetrasilan jest bezbarvá kapalina, na vzduchu se zapaluje 
s výbuchem, rozkládá se vodou a louhem alkalickým jako trisilan. 

í/ 

(KARBID KŘEMÍKU SiC. 

Karbid křemíku vyrábí se na veliko dle metody Achesonovy 
přímým slučováním stejných podílu křemene a uhlí (koku) za při- 
dání chloridu sodného v žáru elektrické peci při 1200 — 1400° 

Si0 2 -f 3 C = SiC + 2 CO. 

Čistý karbid křemíku jest bezbarvý, má hutnotu 3,2 a slouží 
jako drahokam, 
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Technický výrobek, t. zv. karborundum jest tmavě zelený kry- 
stalovaný, silně lesklý, velmi stálý, rozpálen na vzduchu se neokysli- 
čuje, obyčejnými rozpustidly se nerozpouští. 

Dýmavá kyselina dusičná, fluorovodík, roztopený chlorečnan 
a ledek, na něj neúčinkují. Roztavenými alkaliemi mění se za přístupu 
vzduchu znenáhla v uhličitan a křemičitan alkalický. 

Žíháním s chromanem olovnatým se rozkládá, uhlík z něho 
uniká jako kysličník uhličitý. 

Karbid křemíku má tvrdost 9,5, tedy o málo menší než démant. 
Upotřebí se ho tudíž k broušení tvrdých hmot a jako náhražky 
smyrku. 1 

Jelikož vede elektrický proud, používá se ho pod jménem silun- 
dum k zhotovování odporů a žárových tělísek pro elektrické vařiče 
a pícky. ^ ' 

Sloučenina křemíku, uhlíku a kyslíku, složení asi Si 2 C 2 0, při- 
pravená tímtéž způsobem jako karbid z křemičitého písku, koku 
a drtin dřevěných, slouží pod názvem siloxikon k výrobě kelímků, 
které vzdorují roztavenému železu a kyselým i zásaditým struskám. 

Žárem nad 2500° štěpí se v křemík, karbid křemíku a kysličník 
uhelnatý. 

Známe také karbid SiC 2 a karbazotsilicium Si 2 C 2 N. 

křemík a dusík 

Pálením křemíku v dusíku do bílého žáru, zvláště za přítom- 
nosti uhlí nebo kyanu vžniká bílý nitrid křemíku Si n N 4 ; vodou 
štěpí se zvolna v kyselinu křemičitou a ammoniak. 

Působením ammoniaku v chlorid křemičitý vzniká amid kře- 
míku Si(NH 2 ) 4 a imid křemíku Si(NH) 2 . 

Působením ammoniaku na křemíkochloroform (SiHCl..) vzniká 
hydrid Si(N)H; ten se působením ýody rozpadá v kyselinu křemiči- 
tou a ammoniak za vývoje vodíku. 

KŘEMÍK a sira. 

Tavením křemíku se sírou vzniká sirník křemičitý SiS 2 . Tvoří 
bezbarvé hedvábné jehličky, které se na vlhkém vzduchu rozkládají 
v kyselinu křemičitou a sirovodík. 

Působením sirovodíku v chlorid křemičitý vznikají sloučeniny 
SiCl 2 S a SiCloSH. 



KŘEMÍK a halogeny 

Beztvarý křemík slučuje se s chlorem na chlorid křemičitý 
(tetrachlorsilan) SiCl 4 , s bromem na bromid křemičitý SiBr 4 , s jodem 
na jodid křemičitý Si J 4 a s fluorem na fluorid křemičitý SiF 4 . 
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Chlorid křemičitý jest bezbarvá kapalina, hutnoty 1,5, vře při 
56,9°; vodou se rozkládá na kyselinu křemičitou a chlorovodík 

SiCl 4 + 2 H 2 0 = Si0 2 + 4 HC1. 

Taktéž působí chlorid křemičitý na jiné kyslíkaté sloučeniny, 
octovou kyselinu mění v acetylchlorid, nitrit v nitrosylchlorid, ky- 
sličník sírový v pyrosulfurylchlorid, kysličník fosforečný v oxy- 
chlorid fosforu. 

Známe také složitější halové deriváty křemíku, na př. Si 2 Cl 0 , 
Si,Cl 8 . 

Fluorid křemičitý (fluorokřemík, tetrafluorsilan) SiF 4 vzniká 
působením fluorovodíku na kysličník křemičitý, na př. zahříváme-li 
kazivec a křemenný písek se sehnanou kyselinou sírovou 

Si0 2 + 4HF = SiF 4 + 2 H 2 0. 

Jest to plyn bezbarvý, ostře páchnoucí, má hutnotu 3,6. 

Vodou se pohlcuje a ihned rozkládá; vzniká zprvu kyselina 
křemičitá a fluorovodík, a ten s fluoridem křemičitým dává kyselinu 
tluorokřemičitou. 

SiF 4 + 4 H 2 0 = H 4 Si0 4 + 4 HF 
2 HF + SiF 4 , = HjSiFfl. 

KYSELINA FLUOROKŘEMIČITÁ H a SiF (i . 

Kyselina íluorokřemičitá vzniká, jak v předešlém odstavci bylo 
pověděno, rozkladem fluoridu křemičitého; známe ji jen ve vodním 
roztoku, neboť při větší koncentraci rozpadá se opět ve fluorokřemík 
a fluorovodík. 

Dává fluor okr emičitany na př. K 2 SiF„, ponejvíce ve vodě roz- 
pustné. Alkalických solí používá se jako antiseptik a ke klížení 
papíru. 

GERMANIUM, GE = 72,5. 

Germanium jest vzácný prvek. Bylo objeveno Winklerem v mi- 
nerálu argiroditu (Ag,.GeS 6 ) ve Freibergu v Sasku a později v mine- 
rálu caníielditu, který se nachází v severní Americe. 

Germanium získá se redukci kysličníku gerrnanitého uhlíkem 
nebo vodíkem v mírném žáru. 

Jest šedobílé, lesklé, křehké, hutnoty 5,47 při 20 9 , taje při 916°. 

Dává kysličník germanatý GeO a germaničitý Ge0 2 , s vodí- 
kem germanovodík GeH 4 . 

Germanium slučuje se s halovými prvky a dává chlorid ger- 
maničitý GeCl 4 , kapalinu vroucí při 86° a fluorid germaničitý GeF 4 , 
který známe jen jako hydrát GeF 4 . 3 H 2 0, bezbarvé, rozplývavé 
krystalky. 

Se sírou tvoří germanium sirník germanatý GeS a sirník ger- 
maničitý GeS 2 . 

Germanium tvoři přechod mezi nekovy a kovy. 



145 



DIALYSA, KRYSTALLOIDY, KOLLOIDY. 



Obr. 20. 




Vpravíme-li roztok získaný působením kyseliny solné ve zře- 
děný roztok křeiničitanu alkalického do nějaké nádoby, jejíž dno 
tvoří pergamenový papír a tuto nádobu vnoříme částečně do větší 
nádoby, naplněné vodou, shledáme, že chlorid alkalický a kyselina 
solná pronikají či diiiímdiiji blanou do zevnější nádoby, kdežto kyse- 
lina křemičitá zůstává ve vnitřní nádobě. Diffuse soli a kyseliny 
solné trvá tak dlouho, až kapalina vnitřní i zevnější nabudou stejné 
koncentrace. Nahradíme-li vnější roztok čerstvou vodou, diffunduje 
sůl a kyselina solná znovu, takže několikerým obnovením vody 
v zevnější nádobě lze zbaviti roztok kyseliny křemičité úplně soli 
a kyseliny solné. 

Zjev ten pozorován byl roku 
1864 Grahamem a nazván dialysou. 

Přístroj k tomu sloužící nazývá se 
dialysátorem. Nejjednodušší dia- 
lysátor (obr. 20.) skládá se z níz- 
kého otevřeného válce A, který 
je na jedné straně potažen per- 
gamenovým papírem a z větší ná- 
doby skleněné B. do níž se zavěsí, 
menší válec. Do toho naleje se 
kapalina, která má býti dialysována, zevnější nádoba naplní se 
vodou. Dif fusí přecházejí krystalloidy do větší nádoby, ve které 
občas vodu obnovíme. 

Graham shledal, že jako kyselina křemičitá chovají se též četné 
jiné sloučeniny a rozdělil látky v krystalloidy, které propustnými 
blanami difundují a v kolloidy, které blanami neprocházejí. 

Ke krystalloidům náleží veškeré krystalované látky ve vodě 
rozpustné, kyseliny a ammoniak, mezi kolloidy patří mimo kyselinu 
křemičitou hydroxydy železa a hliníku, chrómu, chlorid stříbrný, 
sirník kademnatý, arsenitý, zinečnatý atd., četné ústrojné sloučeniny 
na příkl. klih, bílkoviny, škrob, rostlinné gummy atd. 

Mnohé roztoky kolloidálních látek vylučují kolloid ve způsobě 
látky beztvaré, polotuhé, vodou bohaté jako rosol. Zjev ten nazý- 
váme rosolovatěním, koagulací, srážením atd. 

Kozlok kolloidálný zrosolovatí někdy samovolně, někdy vy- 
chladnutím, jindy opět oteplením, často i přidáním alkalické soli. 
Sehnanější roztok klihu zrosolovatí ochlazením; roztoky bílkovin 
se srážejí oteplením, nebo přidáním kovových solí. 

Některé kolloidy, vyloučené z roztoku, lze převésti opět v roz- 
tok, takové nazýváme kolloidy zvratnými, na př. kyselina molybde- 
nová, wolframová, klih, škrob; jiné kolloidy nelze převésti již v roz- 
tok, jsou to kolloidy nezvratné; k nim náleží většina kolloidů anorga- 
nických, na příkl. hydroxyd hlinitý, železitý, chromitý, kyselina 
ciničitá, sirník arsenitý, nikelnatý, kolloidálné stříbro, zlato, platina. 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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Kolloidy nezvratné vylučují se snadno z roztoku již skrovným 
přídavkem elektrolytu, na př. vyloučí se z kolloidálného roztoku 
sirník arsenitý nebo kademnatý okyselením kapaliny. 

Vodné roztoky kolloidálných látek nazýváme hydrosoly (sóly), 
rosoly kolloidálných látek hydrogely (gely). 

Dle nynějších názorů jsou kolloidálné roztoky pouze zvláštním 
případem soustav heterogenních. 

Rozeznáváme v nich částice rozptýlené, tvořící fási dispersni 
a prostředí, v němž částice tyto jsou rozptýleny či prostředí dis- 
persní. 

Suspense, kolloidálné roztoky a pravé roztoky liší se od sebe 
pouze jemností částic, rozptýlených v dispersním prostředí čili 
stupněm disperse. 

Roztoky kolloidů liší se od roztoků krystalloidů mnohými vlast- 
nostmi. 

V obyčejném drobnohledu nejeví viditelných částic; lze je 
pozorovati pouze ultramikroskopem. 

Částečky v kolloidálném roztoku rozptýlené nelze zachytiti 
filtračním papírem, poněvadž jsou menší než póry papíru. Zadržíme 
je pouze blanami z některých kolloidů, na př. z kolodia. 

Roztoky kolloidů nejeví téměř žádného tlaku osmotického, mají 
skoro týž bod varu i tuhnutí jako rozpustidlo. 

Částečky v kolloidálném stavu mají elektrický náboj, a někte- 
rých kolloidů kladný, u jiných záporný. Vedeme-li do roztoku kolloi- 
dálného elektrický proud, putují elektricky nabité částice dispersni 
k příslušné elektrodě dle povahy svého náboje, jsou však svojí 
funkcí úplně rozdílné od ionů. Jsou-li nabity kladně, putují ke ka- 
todě a vymizí z prostoru anodového, jsou-li nabyty záporně, hromadí 
se u anody a vymizí z prostoru katodového. Zjev ten nazýváme 
elektroosmosou či kataforesou. 

Mnohé jinak ve vodě nerozpustné látky anorganické lze za 
přítomnosti některých kolloidů organických vyloučiti ve tvaru kolloi- 
dálnému podobném. Tak na př. přidáme-li k vodnímu roztoku gela- 
tiny a bromidu ammonného roztoku dusičnanu stříbrného, vzniká 
kolloidálný bromid stříbrný. 

Podobně lze připraviti kolloidy rtuti, stříbra, zlata, platiny atd. 

Takové kolloidy, které zamezují srážení jiného kolloidů, nazý- 
váme kolloidy ochrannými, jsou to klih, gumma arabská, dextriu, 
škrob atd. 

Roztoky kolloidů můžeme připraviti dvojím způsobem. Prvý 
způsob jest rozptylovací, dle něhož rozdělíme částice látky až do 
stupně jemnosti stavu kolloidálného. 

Sem patří rozpouštění klihu nebo škrobu ve vodě a elektrické 
rozprašování kovů, které záleží v tom, že se vytvoří mezi elektro- 
dami kovovými pod vodou elektrický oblouk. 
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Dle druhého způsobu shlukovaciho (kondensačního) způsobíme 
v pravém roztoku látky určitým vlivem sdružení molekul v částice, 
odpovídající kolloidálnému stavu. 

Takto připravíme kolloidálný roztok kyseliny křemičité dia- 
lysou okyseleného roztoku křemičitanu, kolloidálný roztok hydroxy- 
du hlinitého dialysou zásaditého chloridu hlinitého, kolloidálný roztok 
stříbra nebo zlata redukcí hydrátem hydrazinu, kolloidálný roztok 
berlínské modři srážením chloridu železitého ferrokyanidem drasel- 
ným atd. 

Dialysy a kolloidů upotřebí se hojně v průmyslu, na př. při 
výrobě kolloidálného stříbra, kolloidálného grafitu (jehož se upotřebí 
k mazání strojů místo olejů strojních) v cukrovarství, chemickém 
průmyslu, ve sklářství, při výrobě třaskavin, v barvířství, při zpra- 
cování tříslovin atd. 

POLYMORFIE, ISOMORFIE. 

Látky, jež krystalují v téže soustavě, ale jejichž hlatě se odvo- 
zuji od různých základních tvarů, nebo které krystaluji v různých 
soustavách, nazýváme vícetvaré či polymorfní a tuto vlastnost látek 
vůbec polymorfií. 

Polymorfii prvků nazýváme allotropii. 

Síra krystaluje za různých okolností v hlatích kosočtverečných 
nebo v jednoklonných. Podobně chovají se četné jiné prvky a slou- 
čeniny. Uhlík vyskytuje se jako démant, krystalující v soustavě 
krychlové nebo jako tuha ve způsobě hexagonálně-rhomboedrickč, 
uhličitan vápenatý známe ve způsobě klencového vápence, kosočtve- 
rečného arragonitu a krystalického konchoitu. 

Tvoří-li látka dvoje krystalované tvary, nazýváme ji dimorini, 
tvoří-li troje takové tvaiy, nazýváme ji trimorfni. Jednotlivé tvary 
téže látky jmenujeme heteromorfnimi; tak na př. vápenec jest hete- 
romorfním tvarem arragonitu. 

Heteromorfní i allotropické tvary látek liší se však také od 
sebe i jinými vlastnostmi fysikálnými, na př. bodem tání jako síra, 
elektrickou vodivostí jako démant a tuha atd., ba i chemickými 
účinky jako na př. kyslík a ozon. 

U mnohých látek polymorfních lze zpúsobiti přechod jednoho 
tvaru ve druhý v obou směrech, tak na př. síru kosočtverečnou 
můžeme zahříváním na určitou teplotu změniti v jednoklonnou 
a opáčně, fosfor bílý můžeme změniti v červený a tento opět v bílý. 

Látky toho druhu pak nazýváme enantiotropními (viz také 
jodid rtufnatý). 

Látky polymorfní, které této vlastnosti nemají, nazýváme 
látkami monotropními. 

U látek enantiotropních mohou vzniknouti při určité teplotě 
oba tvary a onen stav nazýváme bodem zvratu. 
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Krystalují-li v téže soustavě látky chemicky příbuzné nebo 
obdobně chemicky složené, t. j. mající stejný počet a stejné uspořá- 
dání atomů v molekule, nazýváme je isomorfními a vlastnost tu 
isomorfií. 

Tak na př. jsou isomorfní síra a selen, kysličníky hlinitý, žele- 
zitý a chromitý, síran sodný a hořečnatý (tvoří rhornbické hranoly), 
síran hlinito-draselný, železito-draselný a chromito-draselný, podob- 
ně chloristan draselný KC10 4 , jodistan draselný KJ0 4 , manganistan 
draselný KMn0 4 atd. 

Krystaly isomorfních Jatek, prvků i sloučenin, mohou tvořiti 
krystaly smíšené, které obsahují jednu nebo druhou složku v množ- 
ství libovolném, na př. síran zinečnato-hořečnatý. 

Krystal jedné látky isomorfní, vnořen do nasyceného roztoku 
látky druhé, pokrývá se rovnoměrně druhou látkou, tak že se tvar 
rostoucího krystalu nemění. Tento zjev pozorujeme zvláště u kamen- 
ců hlinitého, železitého a chromitého. 



DISSOCIACE, POLYMERISACE. 



Zahřiváme-li kyselinu sírovou k varu, shledáme, že se štěpí 
v kysličník sírový a vodu, t. j. štěpí se v molekuly jednodušší. 
Ochlazujeme-li páry kyseliny sírové, slučují se molekuly S0 3 
a H 2 0 znovu na kyselinu sírovou. 

Pochod, při němž postupným působením tepla složité molekuly 
látek rozdělují se v molekuly jednodušší, které se opět slučují v látku 
původní, jakmile příčina rozkladu ustala, nazýváme dissociaci; teplo- 
ta, při níž dissociace nastává, zove se teplotou dissociačni. 

Kyselina sírová dissociuje se tudíž při vyšší teplotě v molekuly 
S0 3 a H 2 0. Jako kyselina sírová chovají se mnohé jiné látky, 
tak na př. chlorid fosforečný PC1 8 , štěpí se v PC1 3 a Cl 2 , chlorid 
ammonný NH 4 C1 v NH 3 a HC1, chlor Cl 2 , brom Br 2 a jod J 2 v atomy 
Cl, Br a J, jodovodík JH v jod a vodík, N 2 0 4 v jednodušší mole- 
kuly N0 2 atd. 

Při veškerých dissociacích zvětšuje se objem, případně tlak. 

Kyselina sírová rozkládá se zahřetím v molekuly kysličníku 
sírového a vody: 

H 2 S0 4 = S0 3 + H 2 0 
1 obj. 1 obj. 1 obj. 



Kysličník dusičitý štěpí se v jednodušší molekuly: 



N 2 0 4 = N0 2 + N0 2 
1 obj. 1 obj. 1 obj. 



páry jodu v atomy 

J 2 = J + J 

1 obj. 1 obj. 1 obj. 

Dissociaci poznáme mnohdy změnou barvy, na př. zahříváme-li 
chlorid fosforečný, barví se zeleně vzniklým chlorem, kysličník duši- 
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čitý zahříváním nabývá tmavě rudé barvy, jodovodík zahříváním 
nad 180° barví se fialově. 

Ochlazením látky teplem rozštěpené, nemusí vzniknouti původní 
látka, tak na př. zahřejeme-li kysličník rtufnatý, vznikne rtuť a ky- 
slík, ale zpětným ochlazením nevznikne již kysličník rtufnatý a proto 
není každý rozklad složitější látky dissociací v uvedeném slova 
smyslu, není-li vyhověno druhé podmínce. 

Sloučí-li se jednoduché molekuly látky v molekuly složitější, 
nazýváme zjev ten polymerisací na př. N0 2 + N0 2 se polymerisuje 
v N.,0 4 , kyan CN polymerisuje se v dikyan [CN] 2 atd 

RYCHLOST REAKCE. 

ZÁKON GULDBERG-WAAGEŮV O ÚČINNOSTI 

HMOTY. 

Na str. 42. seznali jsme pojem reakce zvratné, kterou vyjádří- 
me obecně a + b*->c + d. 

Působí-li tudíž látky a a b na sebe směrem >, vznikají 
nové látky caí, které opět mezi sebou mohou reagovati a tak vzni- 
kají reakci zpětnou směrem < původní látky a a b. Systém 
reakční jest tedy v jistém pohybu. 

Klid v tomto systému čili rovnováha nastane, bude-li množství 
vzniklých produktů reakčních a a b, jakož itaív obou směrech 
za jednotku času stejné, t. j. budou-li rychlosti reakční v obou 
směrech sobě rovny. 

Reakčni rychlostí rozumíme poměr mezi počtem molů (grain- 
molekul) reagující látky a časem (vteřina, minuta), ve kterém se 
tyto rozložily nebo vznikly. 

Rychlost reakční jest závislá především od teploty, zvyšo- 
váním teploty se reakce urychlí; tak na př. železné piliny a síra 
za obyčejné teploty téměř na sebe nepůsobí, zahřetím počne však 
reakce ihned. 

Snižováním teploty se rychlost reakční mnohdy snižuje nebo 
i úplně zamezí. Dle pokusů Pictetových (1893) neprobíhají za hlu- 
boké teploty reakce, které jinak jsou velmi bouřlivé, na př. kyselina 
solná nereaguje se sodíkem za teploty — 90°, táž kyselina s ammo- 
niakem za teploty — 120°. 

Rovněž i přílišné oteplení může reakci zameziti. Při teplotě 
nad 420° nereaguje na př. kysličník sírový s vodou. 

Na urychlení reakce působí též světlo. Chlor a vodík slučují 
se ve tmě velmi zvolna, na světle okamžitě. 

Dalším činitelem působícím na rychlost reakční jsou kataly- 
sátory. Kladné katalysátory rychlost reakce zvyšují, záporné snižují. 

Ale ani při stálé teplotě není rychlost reakční veličinou ne- 
změnitelnou, nýbrž záleží od koncentrace látek na sebe působících. 
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Guldberg a Waage seznali (r. 1867), že chemické působeni 
ie přímo úměrné hmotě látek reagujících a nazvali zjev ten zákonem 
o účinnosti hmoty. 

Účinnou hmotou nějaké látky rozumíme její molekulárnou kon- 
centraci čili počet molů látky v jednotce objemové (litru) reagujícího 
prostředí. 

Zahrnuje v sobě tedy každé chemické působení čili reakce: 

1. rychlost reakční, 

2. podmínky stavu rovnovážného. 

Lze tudíž také říci: 

Rychlost reakční je přímo úměrná molekulárně koncentraci 
reagujících látek. 

Tak na př. zinek se tím rychleji rozpouští v kyselině solné, 
čím jest kyselina sehnanější, i když při reakci udržujeme stálou 
teplotu (reakce sama jest exothermická). 

Matematickou rovnicí vyjádřen zní zákon Guldberg- Waageův 

v — k . c 

kde v značí rychlost reakční, 

c koncentraci zúčastněné látky, 
k konstantu rychlostní, t. j. rychlost, jakou 
by reakce probíhala, kdyby c bylo stále — 1. 

Rovnice tato platí pro reakci unimolekulárnou, t. j, takovou, 
kde se reakce zúčastní pouze jeden druh molekul, tedy na př. 

2 HoS = 2 H 2 + S 2 (pára) 

Pro reakci bimolekulárnou a vícemolekulárnou, kde se reakce 
súčastní dvojí druh nebo více druhů molekul, platí, že rychlost 
reakční jest úměrná součinu koncentrací zúčastněných molekul, tudíž 

V — k ■ C j . Co « C . | • ■ • • • Cn. 

CHEMICKÁ ROVNOVÁHA. 

Působí-li na sebe látky ab a cd, které dávají produkty ac a bd. 
a jsou-li reakční rychlosti v obou směrech stejný, bude 

ab + cd o > ne + bd 

Nazveine-li 

c, koncentraci látky ab v grammolech, 

c 2 „ „ cd „ „ 

r * QC 

**i » » w » 

r * bd 

bude dle zákona Guldberg -Waageova rychlost reakční v čase t 

směrem -* v =■ k. c 1 ,c 2 
v témže čase t 
směrem <— vj * k!.C x '. Cj. 
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Pro stav rovnovážný platí (v čase i) 

v = v t ' čili k . c t . c 2 = k‘. c t ‘. c 2 ‘, 

ls r / (* 1 

tudíž podíl = i-L- 2 
k c l . c, 

Nastane-li při jednoduché chemické reakci rovnováha, jest 
součin koncentrací látek na jedné reakční straně k součinu koncen- 
trací látek na druhé straně vždy v určitém, stálém poměru. 

Podíl l=K 

jest rovnovážná konstanta působnosti hmoty a má vždy tutéž hod- 
notu, af byl váhový poměr látek ab a cd jakýkoliv. 

Změníme-li koncentraci jedné látky, musí se změniti koncen- 
trace látky druhé, aby byla zachována rovnováha. 

Působí-li 11 a př. na chlorid horečnatý anunoniak, probíhá 
reakce 

Mg Cl 2 + 2 N H 4 O H < * Mg (O H) 2 + 2 N H 4 Cl 

Rovnováha nastane, dá-li součin koncentrací reagujících látek 
strany druhé, dělený součinem koncentrací látek strany prvé, za 
podíl rovnovážnou konstantu. 

Je-li tedy 

Cj koncentrace MgCl 2 
c, „ NH 4 OH 

c'j koncentrace Mg(OH) 2 
c' 2 „ NH 4 C1 

bude: 

c,Xc' 2 . koncentrace Mg (O H) 2 X koncentr. N H 4 Cl k tr 

c t ^ c 2 , ’ * koncentrace Mg Cl, X koncentr. NH 4 OH k' — “ 

Zvýšíme-li koncentraci MgCl 2 , musí se zvýšiti koncentrace 
Mg(OH) 2 , poněvadž se však tím překročí rozpustnost Mg(OH) ž , 
vyloučí se jistý podíl hydroxydu hořečnatého. 

Zahříváme-li plynný jodovodík na vyšší teplotu, štěpí se ve 
vodík a jod, objem celku se však nemění. 

2 H J <— ? H 2 + J 2 

2 objemy 1 obj. 1 obj. 

Přidáme-li k této plynné směsi vodíku nebo jodu, nebo zmen- 
šime-li objem směsi plynů, zvýší se sice tlak parciální, ale rovno- 
vážná konstanta K se nezmění. 

Proto lze říci: Rovnovážný stav reakcí, jež probíhají beze 
změny objemu, nemění se tlakem. 

Avšak rovnovážný stav reakcí spojených se změnou objemo- 
vou, se tlakem mění. Zvýšení tlaku podporuje pochod, jímž se objem 
zmenšuje, zmenšení tlaku podporuje reakci, při níž se objem zvětšuje. 
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Tento zjev pozorujeme, zahříváme-li chlorid fosforečný, kde 
dissociací nastává změna objemu. 

P Cl 5 — > P Cl, + Cl 2 

1 obj. 1 obj. 1 obj. 

(pára) (pára) (plyn) 

Avšak také i teplota působí v rovnováhu. Zvýšíme-li teplotu 
soustavy nalézající se v rovnováze a neměníme při tom objemu, 
vzniká reakce endothermická; snížíme-li teplotu soustavy rovno- 
vážné, vzniká reakce exothermická. 

Tyto poučky o vlivu tlaku a teploty na stav rovnovážný jsou 
pouze zvláštním případem zákona Le Chatelierova: 

Poruší-li se zevnějším vlivem rovnováha nějaké soustavy, 
vznikne reakce, jež působí proti tomuto vlivu a zruší částečně jeho 
účinky. 



GIBSOVO PRAVIDLO FASÍ. 

SOUSTAVA, FASE A SLOŽKY. 

Každý hmotný útvar, který má ve všech částech stejné vlast- 
nosti, nazývá se homogenní látkou; síra, vápenec, voda, nasycený 
roztok soli, tedy prvky i chemické sloučeniny, jsou látky homogenní, 
at se nacházejí ve stavu kapalném nebo plynném. 

Několik látek navzájem se dotýkajících tvoří soustavu či sy- 
stém látek. 

Ciní-li na nás soustava látek dojem látky jednotné, jako na př. 
roztok soli ve vodě, nazýváme ji stejnorodou, homogenní sousta- 
vou látek. 

Nejeví-li se nám látka jednotnou jako na př. krystaly soli 
smíšené s roztokem soli nebo plovoucí led ve vodě, nazýváme ta- 
kovou soustavu nestejnorodou; heterogenní. 

Soustava látek je v rovnováze, neutrpí-li žádná ze součástí 
soustavy ani kvalitativní ani kvantitativní změny. 

Podmínky rovnováhy v soustavě určeny jsou vztahem mezi 
počtem iasí a složek. 

Fasemi označujeme homogenní, fysikálně od sebe rozlišné části 
heterogenní soustavy, které lze od sebe mechanicky odděliti. Tak 
na př. v soustavě: led T voda jsou 2 fase, jedna tuhá, druhá kapalná. 

V soustavě led + voda -p pára jsou' tři fase, tuhá, kapalná a plynná. 

V soustavě CaC0 3 -p CaO + C0 2 jsou 2 fase tuhé, třetí plynná. 

Složkami nazýváme takové součásti soustavy, které se mohou 
v měnivém poměru sestupovati, tak na př. v soustavě led -p vodní 
pára jest jen jedna složka, totiž voda, v soustavě CaC0 3 + CaO 
-p C0 2 jsou 2 složky, totiž CaO a C0 2 , neboť třetí fase CaC0 3 
složena jest z obou předešlých fasí. 
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Podmínky rovnováhy v soustavě heterogenní nalezneme, ve- 
zmeme-lí v úvahu teplotu, tlak a koncentraci složek, jež tvoří tuto 
soustavu. 

Soustava led + voda + vodní pára, jest v rovnováze jen při 
určité teplotě a tlaku; nemůžeme si voliti žádnou z podmínek rovno- 
váhy, mají-li všechny tři fase vedle sebe obstáti; pravíme, že 
soustava nemá žádné volnosti a platí 

0 volnosti + 3 fase = 1 složka + 2. 

Při soustavě CaCO s + CaO + CO z můžeme si zvoliti některou 
podmínku rovnováhy, tedy buď teplotu nebo tlak a platí pak: 

1 volnost + 3 fase — 2 složky + 2. 

Při soustavě tuhá sůl + její nasycený roztok jest určena rovno- 
váha teplotou a koncentrací roztoku i tlakem; zde můžeme si zvoliti 
2 podmínky rovnováhy na př. teplotu a koncentraci a platí tudíž 

2 volnosti + 2 fase = 2 složky + 2. 

Na základě těchto úvah vyslovil Gibs pravidlo: součet volnosti 
a iasí rovná se počtu složek zvětšenému o číslo 2, t. j. 

v + f = s + 2, 

kde v znamená počet volností, f počet fasí a s počet složek. 

Pálíme-li uhličitan vápenatý v uzavřené nádobě, nastává 
reakce 

Ca'C 0 3 Ca O + C0 2 . 

Ptáme se kolik podmínek rovnováhy můžeme si zvoliti. 
V soustavě jsou 2 složky (CaO a C0 2 ) a 3 fase, bude tudíž 

v=2— 3+2- 1 

t. j. můžeme si zvoliti jen jednu podmínku rovnováhy na př. teplotu, 
nemá-li býti rovnováha porušena. 

OXYDACE A REDUKCE. 

Zvětší-li některý ion svůj kladný elektrický náboj nebo zmen- 
ši-li svůj záporný elektrický náboj, zove se pochod ten okysliče- 
ním či oxydací. 

Změní-li se na př. ion cínu dvojmocného Sn" v ion cínu čtyř- 
mocného Sn"" a tím zvětši se také jeho kladný elektrický náboj, 
pravíme, že sůl cínatá okysličila se v sůl ciničitou. 

Změní-li se ion manganu MnO/' v ion manganistanu MnO/ 
a tím také zmenší se jeho záporný náboj, pravíme, že manganan 
se okysličil v manganistan. 

Zmenši-li některý ion svůj kladný náboj nebo zvětší-li svůj 
záporný náboj, zove se pochod ten redukcí na př. Sn"" přejde re- 
dukcí v Sn", MnO/ přejde v Mn0 4 ". 
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Vstup látky náboje prosté v ion kladný je pro látku tu oky- 
stičenim, na př. kovový zinek přecházeje do roztoku se okysličuje 

Zn + Sn" = Zn" + Sn. 

Vstup látky náboje prosté v ion záporný je pro látku tu redukci, 
na př. přeměna chloru v chlorovodík jest redukcí 

ci 4 + 2j' = 2cr + j 2 . 

Vystoupí-li látka z ionu kladného jest to pro ni redukcí : na 
př. vylučování kovové rtuti z roztoku jest redukcí 

2 Hg ' + Cu = 2 Hg + Cu 

Vystoupí-li látka z ionu záporného je to pro ni okysličením 
na př. vylučování jodu z roztoku jest okysličením 

2 J + 2 Fe ~ J 2 + 2 Fe 

O látkách bezkyslíkatých pravíme: 

Pojetí vodíku (kladného) je pro látku redukcí, odnětí vodíku 
je oxydací. 

Cl 2 + 2 H J ■-> 2 H Cl (redukce) + J 2 (oxydace). 

U látek kyslíkatých lze vyjádřiti okysličení a redukci takto: 

Pojetí kyslíku (záporného) je pro látku okysličením, odnětí 
kyslíku redukcí: 

Pb O + O ■* Pb 0 2 -(okysličení.) 

Pb0 2 » Pb O + O (redukce). 

Poněvadž roztok musí zůstati elektroneutrálný, bývá okysli- 
čení jedné látky pravidelně spjato s redukcí látky druhé. 

2 FeCl 3 + SnCl 2 = 2 FeCl,, + SnCl 4 , 

2 HgCl a ■+- SnCl 2 = 2 HítCl + SnCl 4 . 



OXYDACE. 



Nejčastější okysličovací prostředky, jichž užíváme v chemii, 
jsou : chlor, brom, jod, kyselina chlorná, kyselina chlorečná, chlornan 
sodný, chlornan vápenatý, chlorečnan draselný. 

Tak na př. chlorid cínatý okysličuje se chlorem v chlorid cini- 

čitý SnCl 2 + Cl 2 = SnCl 4 , 

čili Sn - + 2 ď + Cl 2 = Sn -• + 4 Cl ; 

Chlornanem sodným okysličuje se hydroxyd železnatý v hy- 
droxyd železitý. 



2 Fe(OH), + NaOCl + H 2 0 - 2 Fe(OH) 3 + NaCl 
2 Fe (OH) 2 + Cl O' + H 2 O = 2 Fe (OH), + Cl'. 



Chlorečnan draselný okysličuje, rozkládaje se v chlorid dra- 



selný a kyslík: 



2 KCIO . = 2 KC1 + 3 O.,. 



l5ó 



Kyselina dusičná rozkládá se postupně až na dusík a kyslík, 
který okysličuje. 

Tak na př. síran železnatý mění se zahříváním s kyselinou 
dusičnou ý síran železitý. 

4 FeS0 4 + 2 HoS 0 4 + 4 HN0 3 = 2 Fe 2 (S0 4 ) 3 + 4 H 2 0 + 4 NO., 

4 F'e ’ + 4 H • + O, = 4Fe ™ + 2 H 2 O. 

3 FeS0 4 + 4 HN0 3 = Fe.,(S0 4 )., + Fe(NO.,) 3 + 2 H.,0 + NO. 

3 Fe"+3 SO + + 4H *+ 4 NO/=3Fe '"+3 SO/4 3 NO ; ,'+ 2 H 2 0 + NO. 

Dusitany alkalické, okyselené kyselinou sírovou, rozkládajíce se, 
poskytuji volný kyslík, na př.: 

2KN0 a + 2KJ + 2H 2 S0 4 = J 2 + 2K 2 S0 4 + 2H i! 0 + 2N0. 

2 N 0 2 ‘ + 2J' + 4H'=J 2 + 2H 2 0 + 2N0. 

Peroxyd vodíku a sodíku, kysličník olovičitý, chromový (kyse- 
lina chromová), rozkládajíce se, poskytují volný kyslík: 

2 HoOo = 2 H»0 + 0 2 
2 Na 2 0 2 = 2 Na 2 0 + O o 
2 Pb0 2 = 2 PbO + 0 2 
4 Cr0 3 = 2 Cr 2 0 3 -r 3 0 2 , 
na př. PbS + 4 H.,Oo = PbS0 4 + 4 H 2 0 
2 FeCl., -f H 2 0 2 + 2 HC1 = 2 FeCl 3 + 2 H 2 0 
2 Fe " + H 2 0 2 + 2 H • - 2 Fe - + 2 H 2 O 
2 MnS0 4 +5Pb0 2 +6HN0 3 = 2HMn0 4 +2PbS0 4 +3Pb(N0 3 ) 2 +2H 2 0. 

Manganistan draselný a chr omany alkalické rozkládajíce se, 
poskytují kyslík a mění se v soli manganaté a chromité, t. j. iony 
MnO/ a Cr0 4 " nebo Cr 2 0 7 " přecházejí v iony Mn” a Cr— . 

Manganistan draselný rozkládá se za přítomnosti kyseliny síro- 
vé 1 ) a okysličitelných látek takto: 

2 K Mn 0 4 + 3 H a S 0 4 = K 2 S 0 4 + 2 Mn S 0 4 + 3 H 2 O + 5 O 
2 Mn 0' 4 + 6 H- = 2 Mn" + 3 H a O + 5 O. 

Nebo můžeme psáti: 

Mn 0' 4 + 8 H- =- Mn" + 4 H 2 O + 5( ), 
je-li obsažen ion, který může přijmouti kladné náboje a 
Mn 0' 4 + 8 H’ + 5(') - Mn" + 4 H a O, 

je-li obsažen ion, který může uvolniti záporné náboje; 
uvolňuje se kyslík, který okysličuje na př.: 

2KMnO 4 +10FeSO 4 +8H a SO 4 =5Fe 2 (SO 4 ) 3 +K 2 SO 4 +2MnSO 4 +8H a O 
lOFe" + 2Mn 0 4 ' + 16H'= 10 Fe"* + 2 Mn" + 8 H a O 
2 K Mn O 4 +10KJ + 8H 2 SO 4 = 5J 2 + 6K 3 SO 4 + 2MnSO 4 + 8H 2 O 
10J' + 2MnO' 4 + 16H- = 5J 2 + 2Mn" + 8H 2 0. 



’) Reakce probíhá dle udaného vzorce tenkráte, je-li obsažena jen 
kyselina sírová, nebol za přítomnosti kyseliny solné nastává také částečné 
okysličení této v chlor. 
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Chroman draselný rozkládá se za přítomnosti kyseliny sírové 
a okysličitelných látek takto: 

2 K 2 Cr0 4 + 5 H 2 S0 4 - 2 K 2 S0 4 + Cr 2 (S0 4 ) 3 +5 H 2 0 + 30 
či 2 Cr 0" 4 + 1 0 H' = 5 H 2 O 4 2 Cr'" + 30. 

Dvojchroman draselný rozkládá se takto : 

K 2 Cr 2 0 7 -I- 4 H 2 S0 4 = K 2 S0 4 + Cr 2 (S0 4 ) 3 + 4 H 2 0 + 30 
Cr 2 0" 7 4-8H' = 4H 2 042 Cr" + 3 0. 

Kysličník mědnatý. Kysličníku měďnatého používá se k oky- 
sličení látek ústrojných v žáru. 

REDUKCE. 

Nejčastěji v chemii užívaná redukční činidla jsou: 

Vodík. Kysličník měďnatý, žíhán v proudu vodíku, dává kovo- 
vou měď a vzniká voda: 

CuO + H 2 = Cu + H 2 0. 

Uhlík. Kysličník olovnatý, žíhán na uhlí, dává kovové olovo 
a vzniká kysličník uhelnatý: 

PbO 4- C = Pb + CO. 

Kysličník siřičitý odebírá látkám kyslík a mění se v kyselinu 
sírovou, tak na př. síran železitý redukuje se jím v síran železnatý: 
Fe 2 (S0 4 ) 3 + S0 2 + 2 H 2 0 = 2 FeS0 4 + 2 H 2 S0 4 
2 Fe- + 3 S0 4 " 4- S<5 2 + 2 H 2 0 = 2 Fe" + 4 H - + 4 S0 4 ". 
Sirovodík mění se v redukující vodík a síru 
2 H 2 S 4- 0 2 =3 2 H 2 0 + S 2 , 
na př. 2 FeCl 3 4- H 2 S '= 2 FeCl 2 + 2 HC1 4 S 
2 Fe- + H 2 S = 2 Fe- t2H'4S. 

Jodovodík chová se obdobně: 

4 HJ 4~ 0 2 = 2 H 2 0 + 2J ž , 
na př. 2 FeCl 3 + 2 H J = 2 FeCl 2 + 2 HCI + J 2 
2Fe-4-2 J / = 2Fe-4- J 2 . 

Chlorid cínatý. Chloridem cínatým lze redukovati chlorid rtuf- 
natý na chlorid rtufný a dále na rtuť : 

2 HgCl 2 4- SnCl 2 = 2 HgCl + SnCl 4 
2 Hg" + Sn" = 2 Hg- 4- Sn- 
2 HgCl + SnCl 2 — 2 Hg + SnCl 4 
2 Hg- + Sn" = 2 Hg + Sn--. 

Chlorid železitý redukuje se chloridem cínatým v chlorid že- 
leznatý : 2‘FeClg + SnCl 2 = 2 FeCl 2 + SnCl 4 

2 Fe- + Sn" = 2 Fe- 4- Sn— . 
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Kovy: a) zinek, vložen do roztoku chloridu cínatého vylučuje 
kovový cín : SnC , 2 + Zn = Sn + ZnC , 2 

Sn" + Zn =z Sn-\- Zn”. 

b) Zinek, polit kyselinou sírovou, vyvinuje redukující vodík: 

Zn 4~ H 2 S0 4 = ZnS0 4 -i- H 2 
Zn + 2 H‘ = Zn- + H 2 . 

c) Zinek, polit roztokem hydroxydu sodného, vyvinuje redu- 
kující vodík. Zn + 2 Na0 H = Na 2 Zn0 2 + H 2 

Zn + 2 OH' = Zn0 2 ' + H 2 ; 
taktéž hliník v alkalickém roztoku vyvinuje vodík 
2 AI + 6 NaOH = 2 Na 3 A10 3 -f 3 H 2 
6 AI + 6 OH' = 2 AlO/" + 3 H 2 . 

V reakci a) a b) se pouze přenáší kladný náboj z cínu, po pří- 
padě z vodíku na zinek. Zinek se tudíž okysličuje, kdežto cín, po 
případě vodík se vylučují redukcí. 

Reakce c) jest pro zinek a hliník redukcí. 

Vzniká-li volný vodík v prostředí kyselém, pravíme, že vzniká 
redukcí. 

Vzniká-li vodík v prostředí alkalickém, říkáme, že vzniká 
oxydací. 

Přecházení náboje, jaké bylo pozorováno při reakci a) a b) 
děje se při každém elektrolytickém vylučování kovu, rovněž při 
vylučování bromu a jodu chlorem, na př. : 

Cl 2 + 2 KBr = Br 2 + 2 KC1 
2 Br' + Cl 2 - 2 Cl' + Br 2 . 

Každý ion tím, že odnese stejné množství elektřiny, nevykoná 
tutéž práci, práce ta jest také závislá na napětí roztoku, t. j. na 
tlaku, který rozpuštěné iony v roztoku vykonávají a jenž srovnán 
býti může s tlakem osmotickým, od kterého se liší tím, že částečky 
tlak vykonávající jsou elektricky nabity. 

Wilsmore sestavil dle tohoto napětí některé kationy a aniony 
v řady. 

Rada kationů jest: Mg, AI, Mn, Zn, Cd, Fe, Co, Ni, Pb, 
(H), Cu, Hg, Ag, Pt, Au. 

Rada anionů jest: J, Br, O, Cl, OH, S0 4 , HS0 4 . 

V řadě kationů vyloučí se každý člen z roztoku všemi před- 
cházejícími členy t. j. kterýkoliv kov této řady může vyloučiti veške- 
ré v právo stojící kovy z roztoku solí; působící kov vstupuje pak 
do roztoku jako ion. 

Vylučování ionu kovem záleží však nejen na povaze kovu, 
nýbrž i na koncentraci ionu v roztoku t. j. na koncentraci ionu kovu, 
který se má vyloučiti a onoho, kterým se vylučování způsobuje. 
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I může se působení sousedních členů řady zvrátiti, je-li na př. 
koncentrace ionu, který se má vyloučiti, skrovná, neb koncentrace 
ionu, který záměnou vzniká, velká. 

Tak na př. vnoříme-li do roztoku zinkokyanidu draselného 
K 2 [Zn(CN)J měděný plech, vylučuje se zinek. 

Alkohol. Redukce alkoholem v kyselém roztoku záleží v jeho 
změně v aldehyd na př. : 

K 2 Cr 2 0 7 + 3 C 2 H 6 0 + 8 HC1 = 2 CrCI, + 2 KCI + 7 H 2 0 + 3 C 2 H ,0 
Cr 2 0 7 " + 8 H‘ + 3 C 2 H fi O = 2 C r- + 7 H 2 0 + 3 C 2 H 4 0. 

Varem alkohol a aldehyd těkají a kapalina obsahuje jen ion Cr— 
(chlorid chromitý). 

Reakce té používáme pouze k redukci chromové neb dvojchro- 
mové kyseliny a jejich solí alkalických v soli chromité. 



159 



KOVY. 



Kovy mají společné vlastnosti, kovový lesk, jsou do jisté míry 
neprůhledné, vodí teplo a elektřinu. 

Většinou krystalují v soustavě krychlové, jinak také v sou- 
stavě šesterečné nebo čtverečné. 

Barva jejich jest různá, ponejvíce bílá nebo šedá. Die hutnoty 
rozeznáváme kovy lehké,' t. j. takové, jejichž hutnota jest menší než 
5 ; kovy o hutnotě větší nazýváme kovy těžkými. 

Některé kovy snadno tají, jako olovo a cín; jiné roztápějí se 
jen velkým žárem, jako železo, nikl, mangan, chrom. Tvrdost jejich 
jest nestejná. Některé lze krájeli za obyčejné teploty jako vosk, na 
př. sodík; jsou více méně kujné a tažné, jako železo, měď, hliník, 
hořčík; některé křehké, jako vizmut, zinek, cín. 

Kovy se obecně s vodíkem neslučují; ty, které se však s ním 
slučují, dávají sloučeniny netěkavé, rázu lehkých slitin, na rozdíl 
od nekovů; s kyslíkem slučuje se největší část kovů přímo, jen někte- 
ré kovy se s kyslíkem vůbec neslučují, na př. platina, iridium. 

Většina kysličníků kovů se ve vodě nerozpouští; ty, které se 
ve vodě rozpouštějí, tvoří s vodou hydroxydy. 

Mnohé kovy rozkládají vodu, některé za obyčejné teploty, na 
př. sodík, při čemž vznikají hydroxydy, jiné opět jen v žáru, na př. 
železo, nikl, při čemž vznikají kysličníky. 

Mnohé kovy lze slévati a skytají ztuhnutím zdánlivě homo- 
genní hmotu, slitinu. Účelem slévání kovů k různým potřebám jest 
docíliti určitých vlastností slitin, na př. zmírniti křehkost, zvýšiti 
kujnost nebo pevnost, snadnější zpracování, zvýšiti neb snížiti bod 
tání původního kovu. 

Některé kovy mohou býti slévány spolu ve všech poměrech 
jako na př. olovo a cín, ponejvíce však jen v poměrech omezených. 

Slitinu několika kovů, která ze všech kombinací má nejnižší 
bod tání, zoveme slitinou eutektickou. 

Slitiny kovu se rtutí nazýváme amalgamy. 

Povaha kovů jest elektropositivní , vylučují se tudíž kovy elek- 
trickým proudem na pólu záporném. 

Podle společných chemických vlastností dělíme kovy v tyto 
skupiny: 



I. kovy 
alkalické 
sodík, 
draslík, 
rubidium, 
caesium, 
lithium, 



II. kovy 

alkalických zemin 
vápník, 
stroncium, 
baryum, 
radium, 



III. skupina 
hořčíku 
hořčík, 
zinek, 
kadmium, 
rtuť, 

berylium, 



IV. skupina 
hliníku 
hliník, 

vzácné zeminy, 
gallium, 
indium, 
thallium. 
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V. skupina 
železa 
železo, 
nikl, 
kobalt, 
mangan, 
chrom, 
molybden, 
wolfram, 
uran, 



VI. skupina 



cín, 

olovo, 

vizmut, 

stříbro, 

měď, 



cínu 



Vil. vzácné 



titan, 

tantal, 

vanad, 

niob, 

zlato, 

platina, 

rhodium, 

irridium, 

ruthenium, 

palladium, 

osmium. 



kovy 



Podle periodické soustavy rozdělíme kovy v tyto skupiny: 

I. Alkalické kovy: 

Sodík, draslík, rubidium, caesium a lithium. 

Těžké kovy skupiny alkalických kovů: 

Měď, stříbro a zlato. 

II. Kovy žíravých zemin: 

Beryllium, hořčík, vápník, stroncium, baryum a radium. 
Těžké kovy skupiny žíravých zemin: 

Zinek, kadmium a rtuť. 

III. Kovy zemin a vzácné kovy: 

Hliník a vzácné zeminy, gallium, indium a thallium. 

IV. Kovy skupiny uhlíku: 

Cín a olovo. Titan a zirkon. 

V. Kovy skupiny fosforu: 

Vanad, niob a tantal. Vizmut. 

VI. Kovy skupiny síry: 

Chrom, molybden, wolfram a uran. 

VII. Skupina: 

Mangan. 

VIII. Skupina: 

Železo, nikl a kobalt. Kovy platinové. 



161 



I. SKUPINA ALKALICKÝCH KOVŮ. 

SODÍK, DRASLÍK, RUBIDIUM, CAESIUM, LITHIUM. 



Alkalické kovy jsou velmi měkké a lehké, bílé barvy a pěk- 
ného lesku. Na vzduchu se velmi snadno okysličují; rozkládají vodu 
již za obyčejné teploty, při čemž tvoří snadno rozpustné hydro- 
Xydy, které jsou silnými zásadami. 

Alkalické kovy jsou jednomocné, jejich kysličníky se pálením 
neštěpí v kov a kyslík, dávají s vodou silné zásady. 

Draslík, rubidium a caesium jsou navzájem nejpodobnější; li- 
thium tvoří přechod ke kovům alkalických zemin. 



Sodík (natrium) nalézá se v přírodě hojně v podobě solí sod- 
ných; nejobecnější z nich jest chlorid sodný NaCl (kamenná sůl); 
jest podstatnou součástí různých křemičitanů, vyskytujících se v hor- 
ninách. 1 ) Mořská voda obsahuje průměrně 2,8%, solné prameny až 
26% chloridu sodného. 

Kovový sodík připraven byl po prvé r. 1807 Davym elektro- 
lysou žíravého natronu. 

Lze jej připraviti též redukcí hydroxydu sodného neb uhliči- 
tanu sodného v žáru uhlím, karbidem železa, hořčíkem nebo hliní- 
kem. Průmyslově vyrábí se elektrolysou hydroxydu sodného, 
zahřátého na 330°, mezi železnými elektrodami 

Na záporném pólu se vylučuje sodík, na kladném pólu kyslík 
a voda. 

Sodík jest stříbrobílý, silně lesklý kov, hutnoty 0,97, krysta- 
luje v osmistěnech. Za obyčejné teploty jest měkký, ohebný a lze jej 
krájeti jako vosk; pod nulou však zkřehne. Taje při 95,6°, vře při 
742°, a mění se v bezbarvé páry. 

Na vzduchu sodík rychle nabíhá a přeměňuje se v hydroxyd 
sodný. Rozpálen, shoří na vzduchu žlutým plamenem ve’ směs ky- 
sličníků Na 2 0 a Na 2 0 2 . 

Rozkládá vodu již za obyčejné teploty, vzniklý hydroxyd se 
rozpouští, vodík uniká 



Hodíme-li kousek sodíku na vodu, roztopí se ihned teplem vzni- 
kajícím reakcí, kulička sodíka na vodě rychle krouží a konečně 

l ) Kdežto větráním hornin vzniklé rozpustné soli draselné přecházejí 
většinou do rostlin, chlorid sodný odvádí se tekoucí vodou značnou měrou 
do more, v němž se po tisících let nahromadil: do těla zvířecího a lid- 
ského přechází chlorid sodný také rostlinami. 



SODÍK, Na = 23,00. 



(za přítomnosti většího množství vody). 



2 Na + 2 H 2 0 = 2 NaOH + 43,4 kal. f 




Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chtmie. 
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zmizí; při tom vybavuje se 43,4 kalorií tepla. Jelikož sodík jest 
na vzduchu nestálý a vodu rozkládá, chováme jej pod petrolejem 
nebo vaselinovým olejem. 

Používá se ho při výrobě některých kovů, k přípravě pero- 
xydu natria a v organické chemii. 

Kysličník sodný Na 2 0 lze připraviti zahříváním peroxydu so- 
díku se sodíkem 

Na 2 0 2 + 2 Na = 2 Na 2 0. 

Jest to bílá, rozplývavá látka, která působením vody přechází 
v roztok hydroxydu sodného 

Na 2 0 + H 2 0 = 2 NaOH. 

Hydroxyd sodný NaOH, žíravý natron, připravuje se čistý 
rozkladem vody sodíkem. 

Průmyslově vyrábí se rozkladem uhličitanu sodného žíravým 
vápnem nebo elektrolysou chloridu sodného. 

Dle prvého způsobu zahřívá se zředěný roztok sody v že- 
lezné nádobě za přidání přiměřeného množství rozmíchaného ha- 
šeného vápna, až sfiltrovaný podíl kapaliny kyselinou nešumí. 

Na 2 C0 3 + Ca(OH) 2 = 2 NaOH + CaCO s . 

Čirý roztok po usazení utvořeného uhličitanu vápenatého se 
stáhne, odpaří se ve vakuu při 180° k suchu a taví se: takto získá 
se surový natron, který přichází do obchodu v kusech. 

Pro mnohé účely se však surový hydroxyd sodný čisti; vy- 
luhuje se lihem, v němž se rozpouští pouze hydroxyd sodný, neči- 
stoty a uhličitany zbudou nerozpuštěny. Z čiré kapaliny oddestiluje 
se líh, zbytek se suší, taví a leje do forem stříbrných nebo že- 
lezných. Z f ská se lihem čisténý natron v tyčinkách (Natrium causti- 
cum aleohole depuratum.) 

Nejde-li o výrobu čistého louhu sodného, používá se místo 
sody síranu sodného. 

Dle druhého způsobu rozkládá se roztok chloridu sodného pou- 
žitím uhelných elektrod a rtuti elektrickým proudem. Vzniká jednak 
chlor, který se odvádí, jednak amalgama sodíku se rtuti, která sc 
vodou rozkládá; vzniklý roztok hydroxydu sodného odpaří se k su- 
chu a zbytek se taví; získá se 99‘5%ní hydroxyd sodný. 

Hydroxyd sodný jest látka bílá, která na vzduchu vlhne a při- 
bírajíc vláhu, se rozplývá; pohlcuje ze vzduchu kysličník uhličitý 
a mění se znenáhla v tuhý uhličitan sodný. Teplem se v mírném 
žáru roztápí v kapalinu čirou, olejovitou, jež vychladnutím krysta- 
licky ztuhne; má hutnotu 2,13. 

Ve vodě se hydroxyd sodný snadno rozpouští, při 10° rozpouští 
se 51,5 částí hydroxydu sodného ve 100 částech vody; roztok 
reaguje silně alkalicky a zove se louhem sodným. Sehnaný roztok 
silným chladem vylučuje bezbarvé krystaly monohydrátu NaOH . 
1 H 2 0. dihydrátu NaOH. 2 H 2 0, případně heptahydrátu 2 NaOH. 7 H 2 0. 



163 



Hydroxyd sodný je silná zásada, s kyselinami tvoří soli sodné, 
ve vodě po většině rozpustné. Roztok jeho působí na skleněné ná- 
doby, z nichž rozpouští kysličník křemičitý. 

Peroxyd sodíku Na 2 0 2 vyrábí se z kovového sodíku, přes 
nějž se vede při 300° suchý vzduch. Jest to nažloutlý prášek, který 
se ve vodě ledové rozpouští; vzniklý roztok reaguje alkalicky a 
obsahuje peroxyd vodíku dle reakce 

Na 2 0 2 + 2 H 2 0 = 2 NaOH + H 2 0 2 . 

Rozpouštěním peroxydu sodíku v obyčejné vodě se však 
vzniklý peroxyd vodíku rozkládá a uniká kyslík. Peroxydu sodíku 
používá se jakookysličovadla k bělení. 

Chlorid sodný NaCl nalézá se v přírodě jako sůl kamenná ve 
velkých ložiskách (Vělička v Haliči, Stassfurt) nebo rozpuštěn v moř- 
ské vodě a v slaných pramenech (Solná komora). 

čistý chlorid sodný jest bezbarvý, krystaluje v kostkách, 
řidčeji v osmistěnech, zahříváním vybuchuje čili jak říkáme třeští; 
krystalky uzavírají totiž malé množství maněného louhu, jehož 
voda zahříváním se mění v páru a tato krystalky trhá. Taje při 
801° a vyšší teplotou se mění v páry. 

Ve 100 č. vody rozpouští se 36 č. chloridu sodného; rozpust- 
nost za chladu a za tepla jest však celkem velmi málo rozdílná. 

Sůl vyrábí se jednak odpařováním slaných pramenů přiroze- 
ných t. zv. rap, hornicky ze solných ložisek na př. ve Věličce v Ha- 
liči a též odpařováním mořské vody na pobřeží. 

Jest důležitou příměsí potravin, používá se jí hojně v prů- 
myslu k výrobě sody, hydroxydu sodného, k přípravě chladivé směsi 
s ledem atd. 

Bromid sodný NaBr, iodid sodný NaJ tvoří krystaly ve vodě 
rozpustné; používá se jich v lékařství. 

Dusičnan sodný NaNO^, ledek sodný, čilský nebo kubický na- 
chází se v Čili, Peru a v Bolivii, kde se dobývá a překrystalováním 
čistí. 

Pole ledková jsou v bezdeštném pásmu v rozloze mnoha 
čtverečných mil. 

Vrstvy ledkové, zvané caliche, dosahující hloubky až 2 m, 
isou pokryty vrstvou písku a slepenců živcovitých. obsahují mimo 
ledek (až 80%) směs kamenné soli, síranů alkalických a malé 
množství chloridu, jodidu, jodičnanu sodného a chloristanu dra- 
selného. Ledek se v tamnějších továrnách několikanásobnou kry- 
stalisací čistí a na lodích odváží. 

Dusičnan sodný krystaluje v bezbarvých rhomboedrech, po- 
dobných krychlím, a odtud název ledek kubický. 

Na vzduchu vlhne, ve vodě se snadno rozpouští. Taje při 
318“ ; prudčeji pálen, pouští část kyslíku a mění se v dusitan sodný. 

Ledku sodného používá se v průmyslu k výrobě kyseliny 
dusičné. Ledek jest důležitým hnojivém, nesmí však obsahovati chlo- 
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ristan draselný, který bývá v surovém ledku obsažen, neboť clilo- 
ristan působí na rostliny zhoubně. 

Dusitan sodný NaNO s vyrábí se tavením ledku sodného s olo- 
vem. Jest to látka bílá, krystalická, ve vodě rozpustná. Slouží 
v průmyslu barvářském. 

Síran sodný Na 2 S0 4 . 10 H 2 0 vyskytuje se též v přírodě jako 
minerál, ve vodách hořkých atd. Vyrábí se průmyslově z chloridu 
sodného působením kyseiliny sírové nebo podvojným rozkladem 
roztoků síranu hořečnatého a chloridu sodného, ze kterých vykry- 
staluje dříve síran sodný. 

Síran sodný přichází do obchodu pod jménem Glauberova sůl 
ve velkých jednoklonných, bezbarvých krystalech; tvoří také pře- 
sycené roztoky. 

Glauberova sůl taje při 32,4° ve své krystalové vodě a vylučuje 
se bezvodý síran; takový sluje thenarditem. 

Kyselý síran sodný NaHS0 4 .H 2 0 jest vedlejším výrobkem 
při výrobě kyseliny dusičné. 

Tvoří bezbarvé, sloupkovité krystaly, ve vodě rozpustné; zahří- 
váním mění se v pyrosíran Na 2 S 2 0 7 a prudším žárem v síran sodný, 
při čemž se odštěpuje kysličník sírový. 

Siřičitan sodný Na 2 S0 3 . 7 H 2 0 a kyselý siřičitan sodný NaHSO s 
získají se působením kysličníku siřičitého na roztok uhličitanu 
sodného. Obě soli jsou ve vodě rozpustné, kyslíkem vzdušným se 
okysličují na síran; slouží k bělení vlny, hedvábí a ve fotografii. 

Sirnatan sodný Na 2 S 2 0 3 . 5 H 2 0 vzniká vařením sehnaného roz- 
toku siřičitanu sodného se sirným květem. Tvoří bezbarvé, jedno- 
klonné krystaly, ve vodě rozpustné, které při 56° tají a při 100° 
ztrácejí vodu. Slouží v běličství, ve fotografii, v chemické analyse atd. 

Chlornan sodný INaClO (louh Labaraqueův) získává se rozkla- 
dem chlorového vápna uhličitanem sodným, nasycováním louhu sod- 
ného chlorem za studená nebo elektrolysou chloridu sodného (viz 
draslík str. 168.). Slouží v běličství. 

Chlorečnan sodný NaClO.., získává se nasycováním louhu sod- 
ného nebo elektrolysou chloridu sodného za tepla (viz draslí str. 168.). 

Sirník sodný Na 2 S a hydrosulfid sodný NaHS. Sirník sodný 
připravuje se žíháním síranu sodného s uhlím. Rozpouští se snadno 
ve vodě, z níž krystaluje v bezbarvých hlatích Na 2 S . 9H 2 0. Hydro- 
sulfid sodný obdržíme nasycením louhu sodného sirovodíkem. 

NaOH + H 2 S = NaSH + H 2 0. 

Přidáme-li k tomuto roztoku louhu sodného, vznikne sirník 
sodný NaSH 4- NaOH — Na 2 S -|- H 2 0. 

Vodní roztok sirníku sodného reaguje silně alkalicky, roztok 
sulfhydrátu sodného neutrálně. 

Tavením sirníku sodného se sírou vznikají polysulfidy Na 2 S 2 , 
Na 2 S 3 atd., které jsou barvy oranžové. 
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Sirná játra sodná jsou směsi polysulfidů a připravují se slévá- 
ním uhličitanu sodného se sírou. 

Fosforečnany sodné známe: 

primárný orthoíosiorečnan sodný, mononatriumfosfát 
NaH 2 P0 4 . H 2 0, tvoří bezbarvé krystaly, roztok reaguje kysele; 

střední, orthofosforečnan sodný, dinatriumfosfát Na 2 HP0 4 . 
12H 2 0; tvoří bezbarvé hlatě, na vzduchu snadno větrající, žíháním 
se rozkládá a dává pyrofosforečnan sodný Na 4 P 2 0 7 a 

normálný, orthofosforečnan sodný, trinatriumfosfát Na 3 P0 4 . 
12H 2 0, který reaguje silně alkalicky. 

Fosforečnan sodnoammonný NH 4 NaHP0 4 . 4 H 2 0 krystaluje ze 
směsi roztoků fosforečnanu sodného a salmiaku. Zahříváním ztrácí 
vodu a amnioniak a zbývá metafosforečnan sodný. 

Tetraboritan sodný, borax, Na 2 B 4 O r . 10 H 2 0 přichází v přírodě 
jako minerál tinkal. Vyrábí se z kyseliny borité, nasycením jejího 
horkého roztoku uhličitanem sodným nebo rozkladem boronatrokal- 
citu horkým roztokem sody. 

Tvoří bezbarvé jednoklonné krystaly na vzduchu větrající; roz- 
pouští se ve vodě zvláště snadno za tepla, roztok reaguje alkalicky. 

Zahříváním roztápí se ve své krystalové vodě, kterou ztrácí, 
nadýmá se v bílou houbovitou hmotu ( pálený borax ); větším žárem 
se roztápí a vychladnutím ztuhne v průhlednou bezbarvou hmotu, 
t. zv. sklo boraxové; roztopeuý rozpouští různé kysličníky kovů 
a nabývá dle povahy kysličníku různé barvy. 

Tak na př. pálením boraxu v okysličujícím plameni za přídavku 
kysličníku měďnatého barví se »boraxové sklo« zelenomodře; při 
tom vznikají metaboritany 

Na 2 B 4 0 7 4- CuO = Cu(B0 2 ) 2 -ť 2 NaB0 2 . 

Borax slouží při spájení kovů, při redukci kysličníků, v ana- 
lytické chemii, při výrobě polévaného kameninového a fayencového 
nádobí, při výrobě emailů na železné nádobí, v koželužství a v lé- 
kařství. 

Působením peroxydu vodíku na borax vzniká perborax 
Na 2 B 4 0 8 . 10 H 2 0, jehož slabě alkalický roztok má okysličující vlast- 
nosti peroxydu vodíku. 

Používá se ho jako desinfekčního prostředku v lékařství a jako 
pracího prášku. 

Perboritan sodný NaB0 3 .4 H 2 0 slouží jako bělící prášek; v roz- 
toku jeví vlastnosti peroxydu vodíku, upotřebuje se ho v lékařství, 
jako bělidla, k výrobě pracích prášků (viz str. 126.). 

Uhličitan sodný, natriumkarbonat, soda Na 2 C0 3 jest bílá látka, 
ve vodě snadno rozpustná; roztok reaguje alkalicky. 

Rozpustnost sody teplotou stoupá, při 34° C jest největší, vyšší 
teplotou rozpustnost klesá. 

Ze sehnanějšího roztoku vylučují se jednoklonné bezbarvé kry- 
stalky, o 10 mol. vody, které na vzduchu snadno větrají a ztrácejí 
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asi polovinu vody; mění se v bílý, kyprý prášek. Svářením nasyce- 
ného roztoku vylučuje se monohydrát Na 2 C0 3 .H 2 0. 

Zahříváním se soda roztápí ve své krystalové vodě; při 100° 
ztrácí veškerou vodu a zbývá bezvodý uhličitan sodný, t. zv. kal- 
cinovaná soda. Žíháním taje v bezbarvou kapalinu. 

Soda vyráběla se dříve z chloridu sodného dle metody Le - 
blancovy; chlorid sodný se rozkládal kyselinou sírovou; vzniklý 
síran sodný se pálil s uhlím a utvořený sirník sodný s uhličitanem 
vápenatým 

Na 2 S0 4 + 4 C = Na 2 S + 4 CO, Na 2 S + CaC0 3 = Na 2 C0 3 + CaS. 

Nyní vyrábí se soda dle metody Solvayovy, Do nasyceného 
roztoku chloridu sodného uvádí se předem ammoniak a pak za tlaku 
plynný kysličník uhličitý 

NH 3 + C0 2 + HoO = NH 4 HCO». 

Vzniklý kyselý uhličitan ammonný reaguje s chloridem sodným 

NH 4 HC0 3 + NaCl -- NH 4 C1 + NaliCO*. 

vyloučí se kyselý uhličitan sodný, za chladu nesnadno rozpustný, 
který se oddělí filtraci od matečného louhu a zahříváním přemění 
se v normálný uhličitan sodný 

2 NaHC0 3 = Na 2 C0 3 + C0 2 *+ H 2 0. 

Unikajícího kysličníku uhličitého se použije znovu; rnatičný 
louh, obsahující chlorid ammonný, se rozkládá vařením s vápnem; 
uvolněného ammoniaku použije se opět k reakci. 

Uhličitanu sodného používá se hojně v průmyslu, při výrobě 
skla, různých sloučenin, při praní a čistění atd. 

Kyselý uhličitan sodný (bikarbonát) NaHC0 3 vylučuje se v po- 
době krystalické sraženiny, uvádíme-li kysličník uhličitý do nasy- 
ceného roztoku sody: 

Na 2 C0 3 + C0 2 + H 2 0 = 2 NaHC0 3 . 

Tvoří jednoklonné desky, obyčejně však jen krystalický prášek, 
chuti slabě louhovité. Zahříváním roztoku se mění v normálný 
uhličitan sodný. 

Peruhličitan sodný Na 2 C 2 0 6 vzniká elektrolytickou oxydaci 
roztoku uhličitanu sodného; rozkládá se snadno v kyselý uhličitan 
sodný a kyslík. 

Křemičitan sodný či vodní sklo Na 2 Si0 3 vzniká sléváním stej- 
ných podílů sody a kysličníku křemičitého; rozpouští se ve vodě 
a roztok reaguje silně alkalicky. 

Prodejné vodní sklo sodné jest křemičitan sodný měnivého 
složení; tvoří látku sklovitou, zelenavě zbarvenou, která se rozpouští 
teprve ve vodě vařící pod tlakem nebo prve rozetřena v hu 5 tou kapa- 
linu. Používá se ho jako tmele, pojidla barviv, k plnění mýdla, 
k uchovávání vajec. 
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Roztok vodního skla, do obchodu přicházející, není jednotná 
látka (viz str. 140.); původní sůl se při rozpouštění také hydro- 
lytickým účinkem vody štěpí a roztok obsahuje značné množství 
koloidného roztoku kyseliny křemičité (viz str. 145.). 



Soli sodné barví nesvítivý plamen oranžové- žlutě, kteréžto 
zabarvení jest tak silné, že zakrývá zabarvení plamene veškerými 
ostatními solemi kovovými způsobené. Již nejmenší sledy chloridu 
sodného ve vzduchu zabarvují nesvítivý plamen. 

DRASLÍK, K = 39,10. 

Draslík (kalium) vyskytuje se v přírodě jen ve sloučeninách, 
zvláště v křemičitanech orthoklasu, slídě atd. Větráním hornin pře- 
cházejí soli draselné do půdy, odtud do rostlin a jimi do těla zví- 
řecího. 

Taktéž přichází jako chlorid draselný rozpuštěn v mořské vodě, 
avšak v mnohem skrovnější míře než chlorid sodný. 

Draslík připravuje se elektrolysou roztopeného chloridu dra- 
selného nebo roztopeného hydroxydu draselného nebo kyanidu dra- 
selného, redukcí hydroxydu draselného hliníkem nebo hořčíkem, tak- 
též i působením karbidu vápenatého ve fluorid draselný. 

Draslík podobá se velice sodíku, jest kov stříbrobílý, silně 
lesklý, za obyčejné teploty měkký, krystaluje v osmistěnech, h = 
0,86, taje při 62°, vře při 667° a mění se v zelené páry. 

Na vzduchu se rychle okysličuje a mění se v hydroxyd dra- 
selný. Rozpálen hoří fialovým plamenem; vodu rozkládá prudčeji 
než sodík, unikající vodík se při tom vzejme a hoří fialovým pla- 
menem. 2 K + 2 H 2 0 = 2 KOH + H 2 + 93 kalorií 
(za přítomnosti většího množství vody). 

Kysličníky kovové redukuje draslík rychleji, než sodík. Slévá- 
ním 1 č. sodíku se 2 č. draslíku vznikají slitiny za obyčejné teploty 
kapalné. 

Kysličník draselný K 2 0 vzniká částečným okysličením draslíku 
kyslíkem. 

Tvoří nažloutlé krystalky, které se rozpouštějí ve vodě na 
hydroxyd draselný. 

Hydroxyd draselný KOH připravuje se jako hydroxyd sodný 
působením vápna na uhličitan draselný 

K 2 C0 3 + Ca(OH) 2 = 2 KOH + CaC0 3 , 

nebo elektrolysou roztoku chloridu draselného. Na rtuťové katodě 
vylučuje se draslík, který s vodou dává hydroxyd draselný a vodík, 
na grafitové anodě vylučuje se chlor. Hydroxyd draselný se zahustí, 
vykrystaluje z něho prve nerozložený chlorid draselný a pak se 
zpracuje podobně jako hydroxyd sodný. 



168 



Hydroxyd draselný či žíravé draslo je látka bílá, krystalická, 
jež pohlcuje ze vzduchu vláhu i kysličník uhličitý a rozplývá se 
v roztok uhličitanu draselného. 

Ve vodě jest snadno rozpustný i v líhu; roztok zoveme louhem 
draselným, reaguje silně alkalicky, leptá sklo a hliněné nádoby. 
Z 50% tuho roztoku vylučuje se ochlazením na 0° hydrát KOH.2 H 2 0. 

Přichází do obchodu v kusech neb lihem čištěný v tyčinkách. 
(Kalium causticum alcohole depuratum.) Používá se ho v průmyslu, 
v mydlářství, při výrobě kyseliny šfavelové, v barvářství atd. 

Chlorid draselný KC1 nachází se v přírodě jako minerál sylvin. 

Vyrábí se průmyslně z t. zv. Stassíurtských solí. 

Mohutná ložiska solí draselných a sodných, která vznikla vy- 
schnutím dávnověkých slaných moří, nacházejí se v Německu 
u Stassfurtu. Nejdůležitější z minerálů tam přicházejících jsou sylvin 
KC1, karnalit KC1 . MgCl 2 . 6 H 2 0 a kainit KC1 . MgS0 4 . 3 H 2 0. 

Z nich získává se chlorid draselný krystalisací horkého nasy- 
ceného roztoku. Chlorid draselný vykrystaluje, chlorid a síran ho- 
řečnatý snadno rozpustný zbývá v roztoku. 

Chlorid draselný krystaluje v bezbarvých krychlích, jež se 
chovají při zahřívání jako chlorid sodný. Taje při 770° a v žáru 
snadno těká. 

Bromid draselný KBr a jodid draselný KJ tvoří bezbarvé, ve 
vodě rozpustné krychle. Oba slouží v lékařství a ve fotografii. 

Chlornan draselný KCIO (louh Javelský) připravuje se uvádě- 
ním chloru do chladného louhu draselného, jako chlornan sodný. 

Chlorečnan draselný KC10 S vyrábí se nasycováním horkého 
louhu draselného chlorem nebo elektrolysou chloridu draselného. 

Dle prvého způsobu přesytí se louh draselný prve chlorem, 
a pak se zahřívá. 

Chlor působí na vzniklý chlornan draselný 

Cl 2 + KOC1 + H 2 0 = 2 HOC1 + KC1, 
uvolněná kyselina chlorná okysličuje chlornan v chlorečnan 
2 HOC1 -f KOC1 = KC10 3 + 2 HC1. 

Uvolněná kyselina solná vylučuje z chlornanu kyselinu chlor- 
nou, která s chlornanem tvoří opět chlorečnan a tak malé množství 
kyseliny solné stačí přeměniti veškerý chlornan v chlorečnan. 

Celkovou reakci lze vyjádřiti touto rovnicí: 

6 KOH + 3 Cl 2 = KC10 3 + 5 KC1 + 3 H 2 0. 

Při elektrickém rozkladu chloridu draselného vylučuje se na 
anodě chlor a na katodě draslík. Draslík dává s vodou hydroxyd 
draselný a vodík, který uniká. ' 

Diffusí nebo mechanickým míšením přichází chlor ve styk s lou- 
hem, vzniká chlornan a zahříváním z chlornanu chlorečnan jako při 
způsobu prvém. 
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Aby se zabránila redukce vznikajícího chlornanu vodíkem ve 
zrodu, přidává se do elektrolytu 0,5% chromanu draselného. 

Chlorečnan draselný tvoří bezbarvé, perleťově lesklé jedno- 
klonné destičky, chuti jako ledek chladivé, rozpouští se ve studené 
vodě málo, v horké značněji. Taje při 360° a prudčeji rozpálen, roz- 
kládá se v chlorid draselný a kyslík. 

Jest prudké okysličovadlo, smísen s hořlavými látkami, jako 
uhlím, sírou, ústrojnými látkami, a zahřát, prudce vybuchuje, mnohdy 
pouhým rozebráním těchto hmot, pročež nutno s ním velmi opatrně 
zacházeti (viz též str. 99.). 

Chlorečnanu draselného používá se v ohněstrůjství, jako oky- 
sličovadla, k výrobě kyslíku, v lékařství. 

Chloristan draselný, perchlorát draselný KC10 4 přichází v pří- 
rodě v čilském ledku. Mírným pálením chlorečnanu draselného vzniká 
směs chloristanu a chloridu draselného, z níž krystalisací se získá 
chloristan ve studené vodě nesnadno rozpustný (viz též str. 100.). 

Kyanid draselný KCN tvoří se zahřetíin ústrojných dusíkatých 
látek s draslíkem. 

Vyrábí se vedením ammoniaku přes směs rozpáleného hydro- 
xydu draselného neb uhličitanu draselného a uhlí. 

Krystaluje v bezbarvých kostkách, ve vodě se snadno rozpou- 
ští, roztok reaguje alkalicky a zapáchá kyanovodíkem, který se 
z něho uvolňuje působením kysličníku uhličitého ze vzduchu. Jest 
velmi prudkým jedem. 

Zahříváním se snadno roztápí, roztcpený slučuje se s kyslíkem, 
odejímá jej na př. mnohým kysličníkům kovovým, přecházeje v kya- 
natan draselný KCNO na př. 

KCN 4- PbO = KCNO + Pb. 

Používá se ho velmi mnoho v průmyslu, v galvanoplastice, 
při pozlacování, k extrakci zlata z rud, k redukci kysličníků v kovy 
(viz též str. 136.). 

Dusičnan draselný KNO s , ledek obecný (salpetr), nachází se 
v přírodě dosti hojně. Vyrábí se nyní ponejvíce ze solí draselných ve 
Stassfurtě, tak zv. konversí. V přiměřeně sehnaném roztoku chloridu 
draselného rozpustí se odpovídající množství dusičnanu sodného; na- 
stane podvojný rozklad 

KCI 4- NaN0 3 = KNO s 4- NaCl. 

Za horka vyloučí se chlorid sodný, průběhem schlazeni vykrysta- 
luje dusičnan draselný. 

Dusičnan draselný krystaluje v bezbarvých šestibokých hra- 
nolech soustavy kosočtverečné, pročež se nazývá také ledkem pris- 
matickým. Rozpouští se v horké vodě mnohem snadněji než v chlad- 
né. Taje při 339", prudčeji pálen ztrácí část kyslíku a mění se v du- 
sitan draselný. Při zvýšené teplotě jest prudkým okysličovadlem. 
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Slouží ku konservování masa, jako hnojivo a k výrobě černého 
střelného prachu. 

Střelný prach jest směsí ledku draselného, síry a dřevěného 
uhlí. Účinek střelného prachu jest způsoben tím, že vzniká při za- 
pálení velké množství plynů, objem jejich jest tisíckráte větší, než 
objem původního prachu; jelikož se plyny následkem hoření prudce 
ohřejí, nabudou velkého objemu. 

V novější době používaný bezdýmný střelný prach vyrábí se 
z ústrojných sloučenin. 

Dusitan draselný KN0 2 ; platí o něm podobné jako o dusitanu 
sodném. 

Síran draselný K 2 S0 4 krystaluje v kosočtverečných hlatich 
bezvodý, rozpouští se ve vodě nesnadněji než síran sodný; taje při 
1080°, vyrábí se podobně jako síran sodný působením kyseliny sírové 
v chlorid draselný nebo rozkladem Stassíurtských soli, podvojného 
síranu draselno-hořečnatého chloridem draselným. 

K 2 S0 4 .MgS0 4 + 2 KC1 = 2 K 2 S0 4 + MgCl 2 . 

Používá se ho k výrobě kamenců, uhličitanu draselného a jako 
hnojivá. 

Kyselý síran draselný KHS0 4 rozpouští se snadno ve vodě; za- 
hříváním mění se v pyrosíran draselný K 2 S 2 0 7 a prudším žárem 
v síran draselný K 2 S0 4 . 

Siřiěitan draselný K 2 S0 3 a kyselý siříčitan draselný KHS0 3 ; 

o nich platí totéž, co o siřičitanech sodných. 

Sirník draselný K 2 S a hydrosulfid draselný KHS připravují se 
jako sirníky sodné a mají jim podobné vlastnosti. 

Fosforečnany draselné K 3 P0 4 , K 2 HP0 4 , KH 2 P0 4 připraví se 
jako obdobné soli sodné, jsou ve vodě snadno rozpustné. 

Uhličitan draselný K 2 C0 3 , vyrábí se vyluhováním popele rostlin 
vnitrozemských, ponejvíce však z výpalků melassových, kapaliny to, 
která zbývá po zpracování melassy na líh. Po oddestilování lihu 
zbývající výpalky melassové se odpaří a pálí (výpalkové uhlí). Vy- 
luhováním zbytku získá se roztok uhličitanu a síranu draselného, 
z něhož částečným odpařením a postupnou krystalisací získá se 
uhličitan draselný. 

V Německu vyrábí se uhličitan draselný ze Stassfurtského chlo- 
ridu draselného. K roztoku chloridu draselného přidává se uhličitanu 
horečnatého a působí se na směs za tlaku kysličníkem uhličitým. 
Vzniklý kyselý uhličitan hořečnato-draselný KHMg(C0 3 ) 2 rozkládá 
se vodou při 120° v uhličitan draselný a hořečnatý. 

Čistý uhličitan draselný připravujeme pálením vinného ka- 
mene KH . C 4 H 4 0 6 bez přístupu vzduchu. Vznikne uhlík a uhličitan 
draselný. 

Uhličitan draselný do obchodu přicházející pod jménem potaš 
jest bílá krystalická látka, na vzduchu rozplývavá; ve vodě se snadno 
rozpouští, ve 100 g vody rozpouští se 114 g uhličitanu draselného 
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při 25°; roztok reaguje silně alkalicky. Ze sehnaného roztoku kry- 
staluje v bezbarvých hlaiích 2 K 2 C0 3 . 3 H 2 0. 

Kyselý uhličitan draselný KHC0 3 připravuje se jako kyselý 
uhličitan sodný, krystaluje jednoklonně. 

Odpařením roztoku uhličitanu draselného a sodného získáme 
uhličitan sodnodraselný, který taje snadněji než oba uhličitany 
o sobě a používá se ho jako tavidla k rozkladu křemičitanů. 

Elektrolysou nasyceného roztoku uhličitanu draselného při — 10 
až — 15° vylučuje se namodralý prášek per uhličitanu draselného 
KC0 3 ; volné kyseliny peruhličité neznáme; KCO a jest energické 
okysličovadlo. 

Křemičitany draselné podobají se velmi křemičitanům sod- 
ným. Známe také vodní sklo draselné. 



Soli draselné barví nesvítivý plamen fialově, za přítomnosti 
solí sodných fialové zabarvení se neobjeví. 

RUBIDIUM, Rb = 85,5, CAESIUM Cs= 132,9. 

Rubidium a caesium jsou v přírodě rozšířeny ve sloučeninách, 
ale vždy ve množství skrovném, v některých minerálech, na př. 
lepidolithu a v některých minerálných vodách. 

Soli rubidné a caesné, chlorid rubidný RbCl a chlorid caesný 
CsCl, jsou ve vodě méně rozpustné než soli draselné; tvoří ne- 
snadno rozpustné kamence 

RbAl(S0 4 ) 2 . 12 HoO a CsA1(Š0 4 ) 2 .12 H 2 0. 

Kyselý štovan rubidný Rb 2 C 2 0 4 . H 2 C 2 0 4 jest ve vodě mnohem 
méně rozpustný než kyselý šfovan caesný; na základě této vlast- 
nosti lze rubidium děliti od caesia fraktionovanou krystalisací. 

Soli rubidné barví nesvítivý plamen červenofialově, soli caesné 
modrofialově. 



LITHIUM, Li = 7,03. 

Lithium rozšířeno jest v přírodě ve sloučeninách, ale vždy ve 
skrovném množství, v různých minerálech, na př. lepidolithu a v ně- 
kterých minerálných vodách. 

Lithium jest stříbrolesklý kov, tvrdší než draslík a sodík, a lze 
je vytahovati v drát; hutnotu má 0,534 při 20°. 

Zahřáto na vzduchu na 200°, shoří oslňujícím plamenem na 
kysilčník lithný Li ž O. 

Vodu rozkládá, ale volněji než sodík, vzniká hydroxyd lithný 
LiOH a vodík. 
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Skytá soli, z nichž uhličitan Li 2 C‘O a a zvláště fosforečnan 
Li 3 P0 4 jsou ve vodě velmi málo rozpustné, kdežto chlorid lithný 
LiCl a síran lithný Li 2 S0 4 jsou ve vodě snadno rozpustné. Chlorid 
lithný rozpouští se také v alkoholu a ve směsi alkoholu a éteru; 
používá se jich v lékařství. 

Soli lithné barví nesvítivý plamen karmínově. 

i/ 

AMMONIUM. 

Solím alkalickým podobají se soli ammonné, v nichž předpo- 
kládáme jednomocný radikál ammonium NH 4 , který skytá s halo- 
geny a zbytky kyselin soli. Hydrát ammonný jest velmi nestálý, již 
zahříváním roztoku štěpí se v ammoniak a vodu. 

Soli ammonné liší se od alkalických solí poměrně snadnou 
těkavostí, při čemž se buď pouze dissociují v ammoniak a kyse- 
linu a ochlazením vzniká opět původní sůl, na př. chlorid ammonný, 
nebo se úplně rozkládají, na př. dusičnan ammonný. Žíravinami se 
rozkládají za odštěpení ammoniaku (viz str. 59.). 

Chlorid ammonný NH 4 C1, salmiak, vyskytuje se někdy poblíž 
sopek činných. 

Vyrábí se uváděním ammoniaku do kyseliny solné; získaný 
roztok chloridu ammonného se zahustí a ponechá krystalisaci nebo 
se odpaří k suchu a čistí se sublimací. 

Chlorid ammonný krystaluje v kostkách, sublimovaný tvoří 
kusy vláknitého útvaru, jest bezbarvý, rozpouští se snadno ve vodě. 

Zahříváním těká, aniž se roztápí, při čemž se dissociuje, ochla- 
zením par vznikne opět původní chlorid ammonný (viz. str. 148.). 

Používá se ho v galvanických článcích, při spájení kovů atd. 

Dusičnan ammonný NH 4 N0 3 jest isomorfní s dusičnanem dra- 
selným a připravuje se neutralisací ammoniaku kyselinou dusičnou. 

Průmyslově se vyrábí ze síranu ammonného a dusičnanu 
sodného 1 

(NH 4 ) 2 S0 4 + 2 NaN0 3 = 2 NH 4 N0 3 + Na 2 S0 4 , 
nebo působením síranu ammonného v dusičnan vápenatý 
(NH 4 ) 2 S0 4 + Ca(N0 3 ) 2 = 2 NH 4 N0 3 + CaS0 4 ; 

takto se získá 99,9% ní výrobek. 

Ve vodě se rozpouští snadno za silného snížení teploty. Za- 
hříváním rozkládá se v kysličník dusný a vodu. Užívá se ho k výrobě 
třaskavin, k přípravě chladivých směsí. 

Dusitan ammonný NH 4 N0 2 jest bezbarvá krystalická látka, 
velmi nestálá. 

Síran ammonný (NH 4 ) 2 S0 4 jest isomorfní se síranem draselným. 

Vyrábí se uváděním ammoniaku do zředěné kyseliny sírové, 
nebo se do směsi síranu vápenatého a 25%ního ammoniaku vhání 
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za tlaku kysličník uhličitý, vznikne síran ammonný a uhličitan 
vápenatý 

CaS0 4 + C0 2 + 2 NH 3 t H 2 0 = (NH 4 ) 2 S0 4 + CaC0 3 . 

Kysličník uhličitý k tomu účelu použitý musí býti čistý, nesmí 
obsahovati kysličník uhelnatý. 

Síran ammonný rozpouští se snadno ve vodě, ve 100 č. vody 
až 50 č. síranu ammonného; žíháním se rozkládá v ammoniak, ky- 
sličník siřičitý, dusík a vodu. Používá se ho jako hnojivá. 

Persulfat ammonný (NH 4 ) 2 S 2 0 8 jest látka bezbarvá; působí 
jako okysličovadlo. 

Sirník ammonný (NH 4 ) 2 S jest bezbarvá látka, ve vodě snadno 
rozpustná; již za obyčejné teploty rozkládá se v ammoniak a hydro- 
sulfid ammonný. 

Hydrosulfid ammonný NH 4 HS získá se nasycením roztoku 
ammoniaku sirovodíkem 



NH 3 + H 2 S = NH 4 HS. 



Přidáme-li k němu tolik ammoniaku, kolik ho bylo původně 
sirovodíkem nasyceno, utvoří se sirník ammonný 

NH 4 HS + NH 3 = (NH 4 ) 2 S. 



Tyto roztoky čerstvě připravené, zapáchají prudce a nepří- 
jemně. Ve styků se vzduchem žloutnou a nabudou barvy oranžové, 
posléze se odbarví a vylučují síru. Rozkladem sirníku vylučuje se 
totiž síra, která se v sirníku ammonném rozpouští a tak vznikají 
polysulfidy (NH 4 ) 2 S 2 atd., které nazýváme žlutým sirníkem arnmon- 
ným. Týž můžeme připraviti též rozpouštěním sirného kvetu v sirníku 
ammonném. Ochlazením stejných objemů sirovodíku a ammoniaku 
tvoří se hydrosulfid ammonný v podobě bezbarvých jehlic. 

Fosforečnany ammonné jsou normální (NH 4 ) 3 P0 4 , sekundárný 
(NH 4 ) 2 HP0 4 a primárný NH 4 H 2 P0 4 . 

Uhličitan ammonný (NH 4 ) 2 C0 3 vzniká uváděním kysličníku uhli- 
čitého v roztok ammoniaku. Tvoří bezbarvé krystaly s 1 mol. vody 
a již za obyčejné teploty se rozkládá v ammoniak a kyselý uhličitan 
ammonný. 

Kyselý uhličitan ammonný NH 4 HC0 3 krystaluje v bezbarvých 
hlatích; ve vodě se rozpouští, teplem těká a se rozkládá. 

Prodejný uhličitan ammonný připravuje se zahříváním síranu 
nebo chloridu ammonného s uhličitanem vápenatým. Unikající těkavé 
zplodiny srážejí se v jímadlc v bezbarvou krystalickou hmotu. Tento 
výrobek jest směsí kyselého uhličitanu ammonného a t. zv. karbami- 
nanu ammonného. 
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Při rozpouštění prodejného uhličitanu ammonného ve vodě 
rozpustí se kyselý uhličitan beze změny, kdežto karbaminan slučuje 
se s vodou a mění 1 se v normálný uhličitan. 
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Prodejný uhličitan ammonný zapáchá ammoniakem, poněvadž 
karbaminan ammonný v něm obsažený rozkládá se znenáhla v am- 
moniak, kysličník uhličitý a vodu. 



TĚŽKÉ KOVY SKUPINY ALKALICKÝCH 

KOVŮ. 

MĚĎ, STŘÍBRO, ZLATO. 

Kovy tyto náleží v periodické soustavě podle své atomové 
váhy do prvé skupiny, ale jsou vyjma toho, že mohou býti také jed- 
nomocnými, od kovů alkalických svými vlastnostmi úplně odlišné. 

MĚĎ, Cu = 63,57. 

Měď vyskytuje se v přírodě ryzí i ve sloučeninách, jako 
kysličníky, uhličitany, sirniky atd., jako červená ruda měděná, čili 
kuprit Cu 2 0, azurit Cu(OH) 2 .2 CuC0 3 , malachit Cu(0H) 2 .CuC0 3 , 
chalkosin Cu 2 S, kyz měděný chalkopyrit CuFeS 2 , bornit Cu fi FeS 4 . 
Z těchto rud vyrábí se měď buď na cestě suché, neb na cestě mokré. 

Rudy sirné se praží neúplně, aby v nich část síry zbyla. Takto 
upravená ruda se za přísady křemičitanů taví a získá se t. zv. lech 
či kámen měděný, který jest v podstatě sirník měďný Cu 2 S a obsa- 
huje něco sirníku želcznatého. Lech se znovu praží a taví s křemi- 
čitany a získá se surová či černá měd. Surová měď se taví v proudu 
vzduchu, síra v ní obsažená shoří a přimíšené kovy se okysličí; roz- 
topená měď se míchá dřevěnými tyčemi (polování); zplodinami 
zuhlování tyčí redukuje se v mědi obsažený kysličník měďný v kov. 

K výrobě surové mědi z lechu užívá se v novější době též 
rychlého a lacinějšího způsobu konvertorového (viz železo). 

Roztopený Icch vlévá se do konvertorů a proudem vzduchu 
okysličí se nečistoty v něm obsažené, jež částečně vytěkají (arsen, 
antimon, zinek), částečně přecházejí ve strusky (železo) ; na rozdíl 
od výroby železa v konvertorech neprohání se však vzduch spodem 
celou hmotou roztopeného lechu, neboť by se měď z největší části 
změnila v kysličník, nýbrž přes jeho povrch; částečně při tom vzni- 
kající kysličník měďný dává se sirníkem mědi v lechu obsaženém 
čistou měď a kysličník siřičitý, jenž vytěká. 

Cu 2 S + 2 CuO = 4 Cu + S0 2 . 



175 



Měď konvertorová obsahuje 95 — 99% čistého kovu. 

Dle jiného způsobu nechávají kyzy železné, obsahující měď. 
na hromadách (haldách) větrati, čímž se okysličováním tvoří sírany ; 
tyto haldy vyluhují se poléváním vodou, získaný roztok síranu želez- 
natého a měďnatého vede se žlaby naplněnými odpadky železa, na 
které se vylučuje měď ; takto získá se t. zv. měd cementová. 

Úplně čistá měď získá se elektrolytickou rafíinací. Ze surové 
mědi ulejou se desky, které se zavěsí do nádob, obsahujících roztok 
síranu měďnatého, okyselený kyselinou sírovou. Proti těmto deskám 
zavěsí se čistý měděný plech a nádobami vede se elektrický proud. 
Surová měď se rozpustí a vylučuje se znovu čistá na měděném 
plechu. 

Kyslíkaté, mědí bohaté rudy se redukují v pecích uhlím, za 
přísady látek struskotvorných. 

Rudy chudé mědí, odpadky a okuje měděné zpracují se na 
cestě mokré; praží se za přísady chloridu sodného, vzniklý chlo- 
rid měďnatý se vylouží vodou a měď se v roztoku sráží elek- 
trickým proudem; získá se t. zv. med elektrolytická. 

Měď jest kov světle červený, silně lesklý, krystaluje v osmi- 
stěnech, velmi tažný a pevný, h=8,9; roztápí se při 1080°. 

Na vzduchu se okysličuje, v suchém vzduchu černá, ve vlhkém 
se pokrývá zelenou vrstvou zásaditého uhličitanu měďnatého. Roz- 
pálena na vzduchu se okysličuje v kysličník měďný a měďnatý 
(okuje při válcování a kování). 

V kyselině solné a zředěné kyselině sírové se měď zvolna roz- 
pouští, snadněji v horké sehnané kyselině sírové, v kyselině dusičné 
snadno. V ammoniaku se za přístupu vzduchu též rozpouští modrou 
barvou. Z roztoků solí měďnatých vylučuje se měď houbovitě žele- 
zem, zinkem a hořčíkem. 

Mědi používá se hojně k různým účelům, k zhotovování mědě- 
ného nádobí, trubek a drátu pro účely elektrotechniky, poněvadž 
má po stříbře největší vodivost. 1 ) zvláště však ve slitinách, z nichž 
některé se vyznamenávají velikou pevností, kujností a tažností a lze 
je pěkně leštiti. 

Nejdůležitější slitiny mědi s cínem jsou: zvonovina. slitina mědi 
s 20 — 25% cínu, zrcadlovina, slitina mědi s 33% cínu, dělovina, slitina 
mědi s 9 — 10% cínu. 

Fosforová bronz jest slitina 90% mědi a 9% cínu a 0.5 — 1,0% 
fosforu, křemíková bronz obsahuje 1 — 2% křemíku; moderní bronz 
má 86,6% mědi, 6,6% cínu, 3.3% zinku, 3,3% olova; antická bronz 
jest slitina mědi a cínu měnivě složená, zřídka obsahuje zinek. 

Mosaz je slitina mědi a zinku: červená mosaz (červená litina, 
tombak), obsahuje 15—18% zinku: slouží zvláště k zhotovování sou- 
částek strojových, přísadou cínu zvyšuje se její tvrdost, lesk, pev- 

1 ) Vezmeme-li elektrickou vodivost stříbra 100. iest vodivost mědi úl, 
železa však jen 11 až 16. 
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nost a tažnost (kov delta). Kov durana, k týmž účelům sloužící, jest 
slitina mědi, cínu, antimonu, hliníku, železa a kadmia, má vlastnosti 
železa a nerezaví. 

Žlutá mosaz (žlutá litina) obsahuje 20 — 50% zinku, malé množ- 
ství olova (1 — 2%). 

Bílá mosaz (bílá litina) obsahuje 5(P-80% zinku, jest světle 
žlutá, křehká a lze jí používati jen k slévání. 

Z rozmělněné mosazi se vyrábějí bronzové barvy; dle různé 
teploty, při níž prášek mosazný byl zahříván, vznikají různé ba- 
revné odstíny. 

Kov talmi jest pozlacená červená mosaz; cuivre poli jest mosaz 
obsahující též cín. 

Slitina 25% niklu a 75% mědi jest bílá, slouží k ražení mincí. 
Podobně složené jsou konstantan a nikelin, jichž se používá v elektro- 
technice k zhotovování odporových drátů; přísada manganu zvy- 
šuje odpor. 

Pakiong či argentan jest slitina mědi, zinku a niklu, barvy 
žlutobílé. Předměty z pakfongu zhotovené a postříbřené nazývají 
se nové stříbro, čínské stříbro, alpaka, christofle atd. 

Bronz hliníková jest slitina mědi s 5 až s 10% hliníku; jest 
pevná a tvrdá jako obyčejná bronz a tažná jako mosaz, má barvu 
zla ta. 

Manganová bronz jest slitina 70% mědi a 30% manganu. Jest 
nemagnetická, avšak přísadou hliníku, cínu, vizmutu, antimonu, arsenu 
nebo boru nabývá vlastností magnetických. 

Měď dává dvě řady sloučenin: měďné či kuprosloučeniny 
a měďnaté či kuprisloučeniny . 

k 

SLOUČENINY MĚĎNÉ. 

Kysličník měďný Cu 2 0 nachází se v přírodě jako červená ruda 
měděná, kuprit. 

Vylučuje se z roztoku síranu měďnatého, přidáme-li k němu 
cukru hroznového a louhu draselného, jako červený prášek. 

Hydroxyd měďný Cu(OH) vzniká rozkladem chloridu měďného 
louhem alkalickým nebo působením hydroxylaminu v alkalický roz- 
tok soli měďnaté za studená. 

Jest to žlutá sraženina, která se na vzduchu rychle okysličuje 
v modrý hydroxyd měďnatý. 

Chlorid měďný CuCl připravíme si zahříváním stejných dílů 
chloridu měďnatého a měděných pilin s desetinásobným množstvím 
20% ní kyseliny solné, až tmavěhnědá tekutina se odbarví, načež 
vlejeme do většího množství studené destilované vody a bílou sraže- 
ninu promyjeme vodou. 

Chlorid měďný rozpouští se ve vodě jen nepatrně, v kyselině 
solné a v ammoniaku se rozpouští. 
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Tento roztok slouží při analyse plynu k pohlcování kysličníku 
uhelnatého a kyslíku. V průmyslu používá se chloridu měďného při 
výrobě vodíku z vodního plynu, aby se odstranil kysličník uhelnatý. 

Chlorid měďný se na vzduchu okysličuje a mění se v chlorid 
mědnatý. 

Jodid měďný CuJ vzniká smíšením roztoku síranu měďnatého 
s jodidem draselným za tepla. Vylučuje se hnědobílý prášek s jodem. 

Kyanid měďný CuCN vylučuje se srážením roztoku síranu 
měďnatého kyanidem draselným za tepla jako bílá sraženina. Z po- 
čátku vzniká sice kyanid měďnatý Cu(CN) 2 , ten se ale rozkládá 
ihned v kyanid měďný a kyan. 

Rhodanid měďný CuSCN vylučuje se z roztoků solí měďnatých 
rhodanidem draselným za přídavku kyseliny siřičité. . 

Sirník měďný Cu 2 S nachází se v přírodě jako leštěnec měďný 
vedle měděného kyzu CuFeS 2 nebo Cu 3 FeS 3 . 

Srážíme-li roztoky solí měďnatých sirovodíkem, vylučuje se 
sraženina měnivého složení, která obsahuje sirník měďný. Z roztoku 
v žlutém sirníku ammonném krystaluje také jen měďná sloučenina 
CuNH 4 S 4 . 

4 4 iS 

SLOUČENINY MĚĎNATÉ. 

Kysličník měďnatý CuO získá se vedle kysličníku měďného 
pálením mědi na vzduchu nebo pálením dusičnanu, uhličitanu nebo 
hydroxydu měďnatého. 

Je to látka černá, ve vodě nerozpustná. Uhlím anebo vodíkem 
se v žáru snadno redukuje v kov. 

Pálíme-li ústrojné látky s kysličníkem měďnatým, okysličí se 
kyslíkem kysličníku měďnatého uhlík v nich obsažený v kysličník 
uhličitý a vodík na vodu; na tomt") základě používá se kysličníku 
měďnatého k rozboru ústrojných sloučenin. 

Kysličník měďnatý se rozpouští v roztopeném skle a dodává 
mu barvy zelené. 

Hydroxyd měďnatý Cu(OH ) 2 vylučuje se srážením roztoku 
soli měďnaté louhem draselným neb sodným jako modrá ssedlina 
(CuO) . H 2 0, která zahříváním odštěpuje část vody a hnědne. 

V ammoniaku se hydroxyd měďnatý rozpouští barvou modrou, 
vzniká ammoniumkuprihydroxyd Cu(NH 3 ) 4 . (OH) 2 , který slouží jako 
Schweitzerovo zkoumadlo na celulosu. 

Za přítomnosti některých ústrojných látek, na př. vinné kyse- 
liny, nevylučuje se louhem alkalickým žádná sraženina, roztok barví 
se pouze modře; z takového roztoku se různými redukujícími látka- 
mi zahříváním vylučuje kysličník měďný. 

Vyloučíme-li z roztoku soli měďnaté prve vápnem nebo ammo- 
niakem zásaditou sůl, tuto promyjeme a pak na ni působíme louhem 
draselným, získáme krystalický hydroxyd Cu(OH) 2 , kterého se 
používá jako pěkné modré barvy pod jménem horské modři. 
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Chlorid měďnatý CuCl 2 . 2 H 2 0 získá se rozpouštěním kysličníku 
měďnatého v kyselině solné; krystaluje v bledě modrých jehlicích 
ve vodě a v lihu rozpustných. 

Pod jménem brunšvická zeleň přichází do obchodu zásaditý 
chlorid měďnatý. 

Síran měďnatý CuS0 4 . 5 fl 2 0 získáme rozpuštěním kysličníku 
nebo uhličitanu měďnatého ve zředěné kyselině sírové nebo mědi 
v horké sehnané kyselině sírové. Krystaluje v modrých trojklonných 
krystalech, jež nazýváme modrou skalicí. 

Ve 100 g vody rozpouští se 19,3 g krystalovaného síranu měď- 
natého při 15°, 73,5 g při 100°. 

Zahříváním na 200° pouští vodu a mění se v bílý prášek bez- 
vodého síranu měďnatého, který se slučuje dychtivě s vodou a po- 
užívá se ho k odvodňování kapalin na př. lihu nebo k sušení plynů. 

Se sírany alkalických kovů tvoří síran měďnatý podvojné soli 
na př. síran měďnato-sodný Na 2 Cu(S0 4 ) ? .6H 2 0, se solemi ammon- 
nými dává komplexní soli, na př. [Cu(NH 3 ).,]S0 4 nebo [Cu(NH 3 ) 4 ] . 
S0 4 . H 2 0. 

Železo a zinek vylučují z roztoku síranu měďnatého měď, kte- 
réžto vlastnosti používá se při zpracování kyzů měděných (měď 
cementová). fe 

Dusičnan měďnatý připravujeme rozpuštěním mědi v kyselině 
dusičné; tvoří modré sloupkovité krystaly Cu(N0 3 ) 2 ■ 3 H 2 0, na 
vzduchu rozplývavé, také v líhu rozpustné. 

Lihovým roztokem dusičnanu měďnatého napojený papír po 
vysušení se velmi snadno zapaluje. 

Uhličitan měďnatý nachází se v přírodě jako zelený minerál 
malachit CuC0 3 . Cu(OH) 2 a modrý azurit 2 CuC0 3 . Cu(OH) 2 . 

Normálného uhličitanu CuCCL dosud neznáme. Srážením rozto- 
ku síranu měďnatého uhličitanem sodným nebo draselným vznikají 
zelenavě modré kolloidné sraženiny měnivého složení, které se zne- 
náhla mění v krystalický zásaditý uhličitan CuC0 3 . Cu(OH) 2 . 

S uhličitany alkalických kovů tvoří uhličitan měďnatý modré 
podvojné soli, na př. CuC0 3 . Na 2 C0 3 . 3 II 2 0 nebo CuCO., Na 2 C0 3 . 

Sirník měďnatý. Srážením roztoku soli měďnaté sirovodíkem 
vzniká černá sraženina měnivého složení. Rozpouští se částečně 
v sirníku ammonném. Sirník CuS přichází v přírodě. 

Křemičitany měďnaté nacházejí se v přírodě, na př. modro- 
zelený chrysokoll CuSiCh. . 2 H,0, zelený dioptas CuSiO s . H 2 0. 

V roztopeném skle (vápenatém i olovnatém) rozpouští se ky- 
sličník měďnatý za přítomnosti železných pilin nebo koptu z prvu 
bezbarvě a vzniká pravděpodobně křemičitan měďnatý. Při dalším 
zahřívání vylučuje se ve skle velmi jemně rozptýlená měď a sklo 
barví se pěkně červeně. Je-li ve skle větší množství mědi, nabývá 
toto barvy temně červené (antické porporino), 
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Sviňobrodská zeleň 3 Cu(As0 2 ) 2 • Cu(C 2 H 3 0 2 ) 2 vzniká smí- 
sením horkých sehnaných roztoků arsenité kyseliny a octanu měd- 
natého. 

Švédská zeleň (Scheelova zeleň) vzniká srážením roztoku síra- 
nu měďnatého arsenitaneni sodným, sraženina má měnivé složení, na 
př. Cu 3 (As0 3 ) 2 nebo 2 CuO . As 2 0 3 . Cu(As0 2 ) 2 . 2 H 2 0; rozpouští se 
v louzích alkalických modrou barvou. 

Octan měďnatý Cu(C 2 H 3 0 2 ) 2 . 5 H 2 O připravuje se rozpouštěním 
kysličníku měďnatého v kyselině octové; tvoří modré rhombické 
krystaly. Používá se ho k výrobě barev. 

Zásaditý octan měďnatý (modrý) Cu(C 2 H 3 0 2 ) 2 .Cii(OH) 2 .5H 2 0 
vyrábí se působením par kyseliny octové vyvinujících se z kvasících 
matolin vinných na měděné desky za přístupu vzduchu. 

Podobným způsobem připravená zelená plísta měděná jest směs 
zásaditých octanů měďnatých. Obou octanů používá se k výrobě 
barev. 



STŘÍBRO, Ag= 107,8. 

Stříbro vyskytuje se v přírodě jednak ryzí, jednak ve slou- 
čeninách jako sirník argentit Ag 2 S, jako leštěnec stříbrný Ag 2 SCu 2 S, 
s antimonem jako temnorudek či *$yrargyrit Ag 3 SbS 3 , s arsenem 
jako jasnorudek či proustit Ag 3 AsS 3 , v leštěnci olověném, v kyzu 
železném, měděném, pod jménem polybasit (AgCu) 13 (SbAs) 2 S 12 atd. 



Obr. 21. 




Vyrábí se v hutích, na př. v Příbrami ze stříbronosného leštěnce 
olověného odháněním rudního olova. 

Rudní olovo stříbrem bohatší (nejméně 0,05% stříbra) taví sc 
v odháněci peci (obr. 21.) v proudu vzduchu; olovo, snadno okysliči- 
telné změní se v klejt (kysličník olovnatý), který taje a odtéká stále 
z pece, kdežto stříbro zbude na dně peci vc způsobu kavalce, jejž 
nazýváme regulus. 
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Rudní olovo chudé stříbrem se prve zpracuje patinsonováním; 
olovo se roztápí a nechá se napolo stuhnouti; tím se získá tuhé olovo 
a, matiční louh (tekuté olovo) stříbrem bohatší, který se pak odhání. 

Jiný způsob je parkesování: olovo slévá se se zinkem a nechá 
chladnouti. Zinek odejme olovu stříbro; při chladnutí ztuhne prve 
zinek a vyplave na povrch tekutého olova, načež se oddělí. Stříbro 
se z něho získá pálením v proudu přehřáté páry; zinek se okysličí 
v ZnO, zbude stříbro. 

Sirné rudy stříbrné, bohaté stříbrem, se praží s chloridem 
sodným a pak se působí na ně železem za přítomnosti vody; chlorid 
stříbrný pražením vzniklý, redukuje se ve stříbro, které se vytáhne 
rtutí. Získaný amalgam se lisuje a ze zbytku se rtuť odstraní destilací. 

Dle jiného způsobu se sirné rudy vyluhují kyanidem sodným 

Ag 2 S + 4 NaCN = 2 Na[Ag(CN)J + Na 2 S, 

vzniká argentokyanid sodný, z něhož se vyloučí stříbro zinkem neb 
elektrickým proudem. 

Prodejné stříbro obsahuje něco mědi, proto se ještě čistí. 
Stříbro se rozpustí v kyselině dusičné a z roztoku vyloučí se 
kyselinou solnou chlorid stříbrný; ten se redukuje bud zinkem 
u přítomnosti vody nebo se slévá s uhličitanem sodným. 

Dle novějšího způsobu čistí se stříbro elektrolyticky. Desky 
stříbrné zavěsí se jako anody do velmi zředěné kyseliny dusičné 
a elektrickým proudem napjetí 1,5 voltu vylučuje se na katodě 
čisté stříbro. 

Stříbro jest kov bílý, hutnoty 10,5, velmi kujný a tažný, tvrdší 
než zlato, ale měkčí než měd, lze je tepati na tenké lístky, krysta- 
luje v osmistěnech, taje při 960°. 

Na vzduchu se stříbro nemění; je-li však ve vzduchu sirovodík, 
hnědne až černá vzniklým sirníkem stříbrným. Taktéž působením 
ozonu stříbro černá. Povlak sirníku odstraníme se stříbra umytím 
l%ním roztokem kyanidu draselného. 

Kyselina solná stříbro nerozpouští, kyselina sírová teprve za 
tepla, kyselina dusičná rozpouští stříbro snadno. Roztopené žíraviny 
a dusičnany na stříbro nepůsobí. 

Jemně rozptýlené molekulárně stříbro vzniká redukcí chloridu 
stříbrného zinkem neb alkalickým roztokem cukru hroznového; jest 
barvy šedé. 

Kolloidní stříbro vzniká působením formaldehydu nebo tanninu 
v roztok dusičnanu stříbrného, slabě ammoniakem zalkalisovaného. 
Jest to látka barvy čokoládové (hydrogel), která se ve vodě roz- 
pouští (hydrosol) barvou hnědou, purpurovou či modrou, lihem se 
opět sráží. Do obchodu přichází jako kollargol nebo argentum kol- 
loidale. 

Stříbra používá se k hotovení různých předmětů, k ražení 
mincí, k postříbřování, ve fotografii, ve slitině se zlatém; kolloi- 
dálného stříbra v lékařství atd. 
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Kysličník stříbrný Ag 2 0 vylučuje se srážením roztoku soli 
stříbrné louhem draselným nebo sodným jako šedohnědá sraženina. 

V roztopeném skle se rozpouští a barví je žlutě. 

Kysličník stříbrný jest ve vodě jen skrovně rozpustný, má 
vlastnosti silně zásadité, vylučuje z roztoku solí měd, vizmut, rtuť, 
zinek, železo, kobalt, chrom, beryllium a hliník jako hydroxydy. 

Hydroxyd stříbrný ve stálé formě neznáme, louhy alkalickými 
vylučuje se z roztoku solí stříbrných kysličník stříbrný. 

Působením ammoniaku v kysličník stříbrný vzniká černá slou- 
čenina, Bertholletovo třaskavé stříbro, látka silně výbušná, bezpo- 
chyby amid stříbra NH 2 Ag. 

Chlorid stříbrný AgCl vzniká srážením roztoku soli stříbrné 
kyselinou solnou nebo roztokem chloridu alkalického jako bílá, kl- 
katá sraženina, téměř ve vodě a ve zředěné kyselině dusičné neroz- 
pustná; rozpouští se však snadno v ammoniaku, vzniká Ag(NH 3 ) 3 Cl 
nebo Ag(NH 3 ) 3 Cl . AgCl, v kyanidu draselném, vzniká KAg(CN) 2 
a v sirnatanu sodném, vzniká Ag 2 S 2 0 3 . 2 Na 2 S 2 0 3 . 

Z ammoniakálného roztoku vylučuje se kyselinami opět chlorid 
stříbrný. 

Také se rozpouští chlorid stříbrný v sehnané kyselině solné 
nebo v sehnaném roztoku chloridů alkalických, z nichž po vychlad- 
nutí vykrystaluje. 

Mírným pálením taje chlorid stříbrný při 485° v kapalinu na- 
žloutlou, která schladnutím stuhne v látku rohu podobnou ( rohové 
stříbro). 

Bromid stříbrný AgBr jest podobný chloridu; v ammoniaku 
jest nesnadno rozpustný. 

Jodid stříbrný AgJ jest nažloutlý, v ammoniaku nerozpustný. 

Chlorid, bromid a jodid stříbrný podléhají účinkům světla, 
kteréž okolnosti se využitkuje ve fotografii. 

Síran stříbrný Ag 2 S0 4 jest bílá látka, rozpouští se ve vodě 
skrovně, při 100° 1 Část síranu teprve v 69 č. vody. 

Dusičnan stříbrný (argentum nitricum) AgN0 3 vzniká rozpou- 
štěním stříbra v kyselině dusičné; krystaluje v bezbarvých, desko- 
vitých hlatích, není hygroskopický, taje při 208°. 

Ve vodě se rozpouští snadno, roztok reaguje neutrálně; ve 
100 č. vody rozpouští se při 20° 215 g dusičnanu stříbrného; také 
v lihu se rozpouští. 

Ústrojné látky redukují z roztoku dusičnanu stříbrného pů- 
sobením světla stříbro; odtud černání kůže roztokem dusičnanu 
stříbrného. Užívá se ho ve fotografii, v lékařství (pekelný kamínek, 
lapíš infernalis causticus), atd. 

Sirník stříbrný Ag 2 S, v přírodě jako minerál argentit, vylu- 
čuje se z roztoku soli stříbrné sirovodíkem neb sirníky jako černá 
sraženina. 

Kyanid stříbrný AgCN vzniká opatrným přidáváním roztoků 
kyanidu draselného k roztoku dusičnanu stříbrného, jako bílá sra- 



ženina v nadbytku kyanidu draselného rozpustná, vzniká argento- 
kyanid draselný K[Ag(CN) 2 ] (viz sole komplexní); užívá se ho k po- 
stříbřování předmětů. Kyanid stříbrný jest ve vodě nepatrně roz- 
pustný. 

Rhodanid stříbrný AgSCN vylučuje se z roztoku soli stříbrné 
rhodanidem draselným jako bílá sraženina, ve vodě téměř neroz- 
pustná. S nadbytkem rhodanidu dává rozpustnou podvojnou sůl 
KAg(SCN) 2 . 

Sirnatany sodno-stříbrné NaAgS 2 0 3 ve vodě málo rozpustný 
a 2 NaAgS 2 0 3 . Na 2 S 2 0 3 , ve vodě snadno rozpustný, vznikají při- 
dáním sirnatanu sodného k roztoku soli stříbrné v nadbytku. Na této 
vlastnosti založeno jest ustalování fotografických desek po osvětlení 
a vyvolání obrazu. 

Azid stříbra AgN 3 vzniká sražením roztoku dusičnanu stříbr- 
ného roztokem azoimidu; jest to látka bílá, výbušná. 

ZLATO, Au =197,2. 

Zlato vyskytuje se v přírodě ponejvíce ryzí, mimo to jako 
tellurid sylvanit (AuAg)Te 2 , nagyagit atd., provází v nepatrném 
množství kyz železný, leštěnec olověný, surrnii atd; bývá též v kře- 
menu obsaženo. Největší ložiska zlata vyskytují se v Transvaalu 
v Africe, v Austrálii, Sibiři (Ural, Altaj, Lena, Jenisej), v severní 
Americe, na Aljašce a v Kalifornii, v jižní Americe. 

V Cechách nalézá se zlato v nepatrném množství v křemen- 
ném písku v Otavě, kde se dříve rýžovalo, (odtud název zlatonosná 
Otava) a v rudním olovu u Příbrami, ve větším množství však 
v Roudném u Vlašimi a v Libčicích u Nového Knína. V Roudném 
dolovalo se již v 11. století, důl upadl však v záporném tí a teprve 
od r. 1892 bylo dolování opět zahájeno. Denně vytěží se 120 tun 
rudy, obsahující průměrně 150 g zlata. 

Ve Slovensku jsou zlaté doly u Sťávnice a Kremnice. 

Známe tři způsoby zpracování rud zlatonosných. Dle prvého 
způsobu melou se zlatonosné rudy na prášek a z nich se zlato vylu- 
huje chlorovou vodou. Působením chlorové vody vznikne roztok chlo- 
ridu zlatitého, z něhož se vyloučí zlato buď skalicí zelenou, kyselinou 
šťavelovou nebo cezením filtry, naplněnými dřevěným uhlím. 

Takto získané zlato obsahuje stříbro, také platinu, palladium, 
rhodium, tellur a dále se čistí. 

Druhý způsob jest amalgamace. 

Rudy se nejprve praží a rozemílají se na moučku, načež se 
důkladně mísí s vodou a rtutí za přísady sodíkové amalgamy. Zlato 
se rtutí dá amalgamu. ze které se získá zlato odehnáním rtuti v re- 
tortových pecích. 

Obsah retorty se taví a získá se surové zlato, které obsahuje 
mnohdy až polovici stříbra a dle naleziště rud i jiné vzácné kovy. 
Zlato se od přimíšených kovů dělí chemicky. 



Ámalgamací získá se asi 65% zlata, obsaženého v rudě. Proto 
se od amalgamace odcházející rudný rmut třídí v kal, písek a kyz; 
písek se vypírá nejprve zředěným louhem sodným a pak se vyluhuje 
dle třetího způsobu roztokem 0,l%ního kyanidu draselného. Půso- 
bením kyanidu a kyslíku vzdušného nastávají tyto reakce: 

2 Au + 4 KCN + 2 H 2 0 + 0 2 = 2 AuK(CN) 2 + 2 KOH + H 2 0 2 
2 Au + 4 KCN + H 2 0 2 = 2 AuK(CN) 2 + 2 KOH. 

Zc vzniklého aurokyanidu draselného vyloučí se zlato bud 
zinkem nebo elektrickým proudem na olověných katodách. 

Zlato jest kov žlutý, silně lesklý, dosti měkký, má hutnotu 
19,2, jest ze všech kovů nejkujnější a nejtažnější; mohou býti z něho 
vyrobeny zcela tenounké lístky (0,001 mm silné), které prosvitají 
barvou modrozelenou (tepané zlato, pozlátko). Taje při 1064°. 

Z kyselin rozpouští je královská lučavka. 1 ) Za přítomnosti oky- 
sličovadel rozpouští se však i v jiných kyselinách; taktéž chlor 
a brom na ně působí. Na vzduchu jest stálé i za zvýšené teploty. 

Působíme-li v mírně alkalický roztok chloridu zlatitého velmi 
zředěným roztokem formaldehydu za horka, nabude kapalina barvy 
červené nebo tmavomodré, vzniká kolloidni zlato. 

Také vzniká kolloidni zlato, zahříváme-li zředěný roztok chlo- 
ridu zlatitého, neutralisovaného kyselým uhličitanem draselným za 
přídavku několika kapek tanninu. 

Z tohoto roztoku lze zlato vyloučiti přísadou solí; přídavkem 
gelatiny se vylučování zlata zamezí. 

Technicky důležité jsou slitiny zlata s mědí (červené zlato) a se 
stříbrem (žluté zlato). 

Zlato jest ve sloučeninách jedno- a trojmocné, tvoří sloučeniny 
zlatné ( aurosloučeniny ) a zlatité ( aurisloučeniny ). 

SLOUČENINY ZLATNÉ. 

Kysličník zlatuý Au 2 0 jest tmavofialový prášek, zahříváním 
rozkládá se ve zlato a kyslík. 

Hydroxyd zlatný AuOH jest tmavofialový prášek, ve studené 
vodě barvou modrou rozpustný. 

Chlorid zlatný AuCI vzniká zahříváním chloridu zlatitého jako 
bílý, ve vodě nerozpustný prášek. 

Známe také sirníky zlata Au 2 S, AuS a AuSNa. 

SLOUČENINY ZLATITÉ. 

Kysličník zlatitý Au 2 0 3 jest hnědý prášek. 

Z roztoku chloridu zlatitého vylučuje s louhem alkalickým 

hydroxyd zlatitý AuO(OH). 

1 ) Směs 1 objemu kyseliny dusičné sehnané a 4 až 6 obiemú sehnané 
kyseliny solné. 
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Kysličník a hydroxyd zlatitý rozpouštějí se v roztoku kyanidů 
alkalických a vznikají komplexní soli aurikyanidy na příklad 
Na[Au(CN)J, kterých se používá k pozlacování předmětů. 

Tyto komplexní kyanidy vznikají také působením kyanidu al- 
kalického v jemně rozptýlené zlato za spolupůsobení kyslíku vzduš- 
ného. 

Působením ammoniaku v kysličník neb hydroxyd zlatitý vzniká 
hnědá sloučenina t. zv. třaskavé zlato, jež nárazem nebo zahřetím 
vybuchuje. 

Chlorid zlatitý AuC1 3 vzniká přímým slučováním chloru se 
zlatém; jest to látka žlutohnědá, rozplývavá. 

Rozpouštěním zlata v královské lučavce a krystalisací vylu- 
čují se žluté jehlice kyseliny chlorozlatité HAuC 1 4 . 4 H ž O, které 
zahříváním se rozkládají a zbývá směs chloridu zlatitého a zlatného. 

Chlorid zlatitý barví kůži tmavě purpurově, vzniká kolloid zlata. 

Chloridu zlatitého používá se k pozlacování a ve iotografii. 

Působením ammoniaku v roztok chloridu zlatitého vylučují 
se sraženiny složení Au 2 0 3 .3NH 3 a C1NH 2 . Au . NH . AuNH 2 Cl; 
za přítomnosti chloridu ammonného vylučuje se (NH 2 ) 2 AuC1. 

Přidáme-li k roztoku chloridu zlatitého roztok chloridu cína- 
tého, vzniká hnědá až purpurová sraženina t. zv. purpur Cassiův ; 
slouží k barvení skla na rubínovo. 

Purpur Cassiův lze považovati za hydroxyd ciničitý pomíšený 
s kolloidálním zlatém. 

II. SKUPINA KOVŮ ŽÍRAVÝCH ZEMIN. 

BERYLLIUM, HOŘČÍK, VÁPNÍK, STRONCIUM, 
BARYUM, RADIUM. 

Kovy žíravých zemin jsou dvojmocné a řadíme je ke kovům 
lehkým. Mají hutnotu 1,6 až 3,8. Jsou tvrdší a těžší než kovy 
alkalií, vodu rozkládají nesnadněji. Jejich kysličníky jsou bílé, ze- 
mité, téměř netavitelné; s vodou tvoří zásady, ve vodě celkem málo 
rozpustné. Normálně uhličitany a fosforečnany kovů žíravých zemin 
jsou ve vodě téměř nerozpustné. 

HOŘČÍK, Mg = 24,32. 

Hořčík (magnesium) jest velice rozšířený prvek, provází téměř 
stále vápník; nalézá se v přírodě zvláště jako uhličitan hořečnatý 
MgC0 3 magnesit, s uhličitanem vápenatým MgCa(C0 3 ) 2 jako do- 
lomit, jako křemičitany na př. olivín Mg 2 Si0 4 , řidčeji jako fosfo- 
rečnan, hojně v Stassfurtských solích jako chlorid hořečnatý s chlo- 
ridem draselným KClMgCl 2 . 6 H 2 0 (karnallit), jako síran hořeč- 
natý MgS0 4 . H 2 0 kieserit, se síranem draselným MgS0 4 K 2 S0 4 . 
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6 H 2 0 schónit, MgS0 4 . K 2 S0 4 . MgCl 2 • 6 H 2 0 kainit, s chloridem 
vápenatým tachhydrid atd. 

Hořčík vyrábí se elektrolysou roztopeného chloridu hořečnato- 
draselného za přísady fluoridu vápenatého v železných kelímcích, 
které slouží jako katoda; anodou jest uhelná tyč. 

Hořčík jest kov stříbrobílý, hutnoty 1,74, velmi tažný. Taje 
asi při 750°. Na vzduchu jest stálý. Zahřát asi na 800° hořčík shoří 
skvěle modravě bílým plamenem na kysličník hořečnatý. Plamen 
hořčíku vysílá hojnost chemicky činných ultrafialových paprsků. 

Vodu rozkládá hořčík i za varu jen slabě. Zahřejeme-li však 
směs proužků hořčíku s 1 /so váhy jodu velice opatrně v baňce až 
jod vyprchá, vznikne »aktivní hořčík«, který rozkládá snadno nejen 
vodu, nýbrž i mnohé ústrojné sloučeniny. 

Ke kyslíku má velmi značnou příbuznost a redukuje snadno 
v žáru četné kysličníky v kovy; kysličník hořečnatý neredukuje se 
uhlím ani v žáru elektrické peci. 

S dusíkem dává v červeném žáru nitrid hořčíku Mg a N 2 , který 
se vodou rozkládá v hydroxyd hořečnatý a ammoniak. 

Hořčík přichází do obchodu v prášku, jako drát, proužky 
a plech; používá se ho ve fotografii, k osvětlování, v chemii, zvláště 
ku přípravě různých slitin s hliníkem nebo zinkem, které se vyzna- 
čují lehkostí a dosti velkou pevností; slitina hořčíku s hliníkem 
zove se magnaliem. 

Kysličník hořečnatý MgO připravuje se pálením zásaditého 
uhličitanu hořečnatého, pročež se zove pálenou magnesií (magne- 
sia ústa). 

Jest to bílý, lehký a kyprý prášek, ve vodě nerozpustný. V ohni 
jest stálý a slouží k přípravě ohnivzdorné hmoty (90% kysličníku 
hořečnatého, 5% kysličníku železnatého, 5% vápna, hlíny a kyslič- 
níku křemičitého), která snese žár až 2000°. Této hmoty používá se 
k vyložení elektrických pecí. 

Čistého kysličníku hořečnatého lisovaného používá se k pří- 
pravě tělísek k Nerůstovým lampám. 

Hydroxyd hořečnatý Mg(0H) 2 vylučuje se z roztoku soli ho- 
řečnaté srážením louhy alkalickými jako průsvitná, bělavá sraženina. 
Ve vodě se rozpouští velice nepatrně. Pálením rozkládá se v ky- 
sličník a vodu. 

Chlorid hořečnatý MgCU . 6 H 2 0 přichází v přírodě s chloridem 
draselným jako karnallit KClMgCl 2 . 6 H 2 0. 

Získá se rozpouštěním uhličitanu nebo kysličníku hořečnatého 
v kyselině solné; krystaluje v bezbarvých hlatích, na vzduchu se 
rozplývá ; zahříváním se chlorid hořečnatý částečně rozkládá v chlo- 
rovodík a oxychlorid hořečnatý Mg(OH)Cl, silným žárem rozkládá 
se na kysličník hořečnatý a chlor. 
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Smísíme-il sehnaný roztok chloridu horečnatého s kysličníkem 
horečnatým, ztuhne směs v krátké době v bílou, tvrdou hmotu, 
jež se nazývá cementem Sorelovým; jest to zásaditý chlorid horeč- 
natý Mg(OH)Cl s hydroxydem hořečnatým. 

Tato hmota smísena s dřevěnými pilinami nebo s korkovou 
drtí, slouží jako xylolith k různým účelům na př. jako stolní desky 
v laboratořích, k vyložení podlah atd. 

Ve směsi s bavlněnými vlákny nebo s dřevěnou drtí slouží 
k výrobě různých předmětů, jako knoflíků, kulečníkových koulí, 
avšak nevzdoruje úplně vodě. 

Síran horečnatý MgS0 4 . 7 H 2 0, přichází v přírodě jako mine- 
rál kieserit MgS0 4 . H 2 0 a jako schónit K 2 S0 4 . MgS0 4 . 6 H 2 0 
v stassfurtských ložiskách solných, v mořské vodě, v některých 
minerálných vodách (hořké prameny). 

Síran hořečnatý lze připraviti rozpouštěním uhličitanu hořeč- 
natého v kyselině sírové. Krystaluje v hranolcích nebo v jehličkách, 
na vzduchu větrajících. Zahříváním poušti vodu, velkým žárem se 
rozkládá. Do obchodu přichází pod názvem horká sůl; má vlastnosti 
projímací. 

Dusičnan hořečnatý Mg(N0 3 ) 2 . 6 H 2 0 krystaluje v bezbarvých 
h latích. 

Fosforečnan hořečnatý Mg 3 (P0 4 ) 2 vylučuje se z roztoku soli 
hořečnaté jako bílá sraženina působením středního fosforečnanu 
sodného; taktéž známe kyselé fosforečnany MgHP0 4 a Mg(H 2 P0 4 ) 2 , 
které mají obdobné vlastnosti jako fosforečnany vápníku. 

Uhličitan hořečnatý MgC0 3 přichází v přírodě jako magnesit 
MgC0 3 isomorfický s kalcitem a jako dolomit MgCa(C0 3 ) 2 . 

Vzniká srážením roztoku soli hořečnaté uhličitanem alkali- 
ckým jako lehká, bílá sraženina. Do obchodu přichází v kusech pod 
jménem bílá magnesie, která jest zásaditý uhličitan hořečnatý 
3 MgC0 3 . Mg(OH) 2 . 3 H 2 0. Slouží jako bílá barva, jako cídící prá- 
šek, při přípravě zubních past a v lékařství. 

Uhličitan hořečnatý se ve vodě působením kysličníku uhliči- 
tého dosti rozpouští a vzniká kyselý uhličitan hořečnatý Mg(HC0 3 ) 2 . 
Jest obsažen v mnohých přirozených vodách a tvoří s kyselým uhli- 
čitanem vápenatým dočasnou tvrdost vody. 

Křemičitany hořečnaté jsou v přírodě značně rozšířeny jako 
forsterit Mg 2 Si0 4 , olivín (MgFe) 2 Si0 4 , vodnaté křemičitany mastek 
či klouzek Mg 3 H 2 (Si0 3 ) 4 , mořská pěna Mg 2 Si 3 O s . 2 H 2 0, serpentin 
Mg 3 Si 2 0 7 . 2 H,0 a asbest, kterého se používá jako isolační hmoty, 
k filtraci, kde nelze užiti papíru, jako asbestové lepenky a šňůry 
k utěsnění části strojů a elektrických přístrojů, poněvadž jest ohni- 
vzdorný a taje dle svého složení teprve při 1100° až 1500°. 

Také augit, amfibol a jiné četné křemičitany obsahují hořčík. 



187 



VÁPNÍK, Ca = 40,07. 

Sloučeniny vápníku jsou v přírodě v rostlinách a zvířatech 
velice rozšířeny, zvláště jako síran, uhličitan a fosforečnan vápenatý. 

Vápník (kalcium) může býti připraven elektrolysou roztope- 
ného chloridu vápenatého za přísady fluoridu vápenatého nebo tave- 
ním chloridu vápenatého se zinkem a sodíkem; do obchodu při- 
chází v tyčinkách. 

Vápník jest nažloutle bílý, silně lesklý kov. Na suchém vzduchu 
se nemění, rozpálen shoří však v kysličník vápenatý. 

Rozkládá vodu zvolna a vyvíjí vodík, přecházeje v hydroxyd 
vápenatý. Ve zředěných kyselinách se snadno rozpouští za vývoje 
vodíku. 

Ca + 2 H 2 0 = Ca(OH) 2 + H 2 . Ca + 2 HC1 = CaCl 2 + H 2 . 

Slitina vápníku s olovem slouží jako náhražka tvrdého olova 
při přípravě ložiskového kovu. 

Vápník rozpálen v proudu dusíku na 500° dává nitrid vápníku 
Ca 3 N 2 , který se vodou rozkládá v hydroxyd vápenatý a ammoniak. 

Žíháním v parách fosforu vzniká z vápníku fosfid vápníku 
Ca 3 P 2 , který působením vody dává samozápalný fosforovodík. 

S plynným ammoniakem slučuje se vápník již při 15° na 
Ca(NH 3 ) 6 barvy zlaté; na vzduchu se zapaluje, za nepřístupu vzduchu 
mění se rychle v kalciumamid Ca(NH 2 ) 2 . 

Vápník zahřát v proudu suchého vodíku dává hydrid CaH 2 , kte- 
rý přichází do obchodu jako bílá krystalická hmota. Vodou se roz- 
kládá a dává vodík 

CaH 2 + 2 H 2 0 = Ca(0H) 2 + 2 H 2 . 

Hydridu vápníku používá se k výrobě vodíku. 

Soli vápenaté barví nesvítivý plamen oranžově. 

Kysličník vápenatý CaO připravuje se prudkým žíháním uhli- 
čitanu vápenatého 

CaC0 3 = CaO + C0 2 . 

Jest to bílá nebo šedobílá beztvará hmota. Plamenem kyslíko- 
vodíkovým se prudce rozpaluje a teprve nad 3000° se roztápí. 

S vodou se dychtivě slučuje za prudkého vývoje tepla v hy- 
droxyd vápenatý. Na vzduchu přibírá vláhu a kysličník uhličitý 
a přechází v hydroxyd a pak v uhličitan vápenatý, pročež musí se 
uschovávati v uzavřených nádobách. 

Hydroxyd vápenatý, žíravé vápno Ca(OH> 2 . Hydroxyd vápe- 
natý jest bílá práškovitá látka, která žíháním pouští vodu a mění 
se v kysličník vápenatý. Ve vodě se poněkud rozpouští, za horka 
méně než za chladu, 1 č. hydroxydu v 780 č. vody při 15°, v 1280 
č. vody při 100°. 

Vodní roztok hydroxydu vápenatého sluje vápenná voda; rea- 
guje alkalicky, ze vzduchu pohlcuje kysličník uhličitý a kalí se vy- 
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loučeným uhličitanem vápenatým. Směs hydroxydu vápenatého 
a vápenné vody sluje vápenné mléko. 

Žíravé vápno jest povahy zásadité a dává s kyselinami soli 
vápenaté. 

Pálením vápence nebo mramoru ve zvláštních pecích vy- 
rábí se vápno pálené. 

Vápno získané z čistého vápence nazýváme vápnem tučným; 
polijeme-li je vodou, zahřívá se a rozpadá v bílé práškovité hašené 
vápno. 

Podle čistoty použitého vápence a podle pálení hasí se vápno 
různě, tučné vápno rychle a jest kypré, vápno z vápence obsahují- 
cího křemičitany, vápno prepálené, hasí se zvolna. 

Vápno slouží k přípravě malty, směsi to vápna hašeného, 
písku a vody, která na vzduchu tuhne a slouží k spojování staveb- 
ního materiálu. Tuhnutí malty zakládá se na přeměně hydroxydu 
vápenatého působením kysličníku uhličitého ze vzduchu v uhličitan 
vápenatý : Ca(OH) 2 + C0 2 = CaC0 3 + H 2 0. 

Tuhnutí malty a její vysýchání urychluje se spalováním koku 
v otevřených železných koších, uvnitř zděných místností; hořením 
koku vyvinuje se kysličník uhličitý a urychluje se přeměna v uhli- 
čitan vápenatý a teplem se podporuje vypařování vzniklé vody. 

Pálené vápno z vápence, obsahujícího větší množství křemi- 
čitanů a hlíny dává s vodou a pískem maltu, jež tvrdne také pod 
vodou a vápno takové sluje hydraulické. 

Vápna na skladě samovolným rozhašením rozpadlého (pod- 
vápní) používá se jako hnojivá. 

Vápno natronové jest směs žíravého vápna a hydroxydu sod- 
ného. Získá se rozhašením vápna louhem sodným; používá se ho 
k zachycování kysličníku uhličitého. 

Karbid vápníku CaC 2 vyrábí se působením uhlíku v přebytku 
na vápno v žáru elektrické peci 

CaO + 3 C = CaC 2 + CO. 

K výrobě používá se směsi 10 d. páleného vápna se 7 d. koku. 

Čistý karbid vápníku tvoří bezbarvé průhledné krystalky, oby- 
čejný technicky připravený jest šedý až černý, někdy lesklý. Vodou 
se rozkládá za vývoje acetylenu 

CaC 2 + 2 H 2 0 = C 2 H 2 -1- Ca(0H) 2 . 

V žáru působí karbid vápenatý jako redukovadlo a vylučuje 
mnohé kovy z roztavených solí nebo kysličníků. 

Karbid vápníku slouží k výrobě acetylenu, jehož se používá 
k osvětlování, k výrobě koptu, kyanovodíku, k výrobě líhu, kyseliny 
octové atd. 

Vedeme-li dusík nebo vzduch přes kalciumkarbid rozžhavený 
asi na 700°, vznikne kalciumcyanamid Ca = N — C = N 
CaC 2 + N 2 = CaCN 2 + C. 
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Použijeme-li směsi karbidu vápenatého a chloridu vápenatého 
vzniká působením dusíku kalciumcyanamid již při 300°. Prvá metoda 
jest metoda Frank-Carova, druhá Polzeniova. 

Tato sloučenina působením vody, zvláště působením přehřáté 
vodní páry, odštěpuje ammoniak 

CaCN 2 + 3 H 2 0 = CaC0 3 + 2 NH a . 

Vyrábí se nyní průmyslově a přichází do obchodu pod jménem 
dusíkaté vápno. Slouží jako hnojivo, jelikož v něm obsažených 12 — 22 
procent dusíku v půdě přechází v ammoniak a v dusičnany. 

Dusíkaté vápno technické tvoří šedý, na vzduchu vlhnoucí 
prášek, který se skládá v podstatě z kalciumcyanamidu, jemně roz- 
ptýleného uhlíku a vápna. Bylo-li připraveno dle metody Polzeniovy. 
obsahuje též chlorid vápenatý. 

Aby se déle uschovalo nezměněné a příliš neprášilo, promíchává 
se v mísících strojích s malým množstvím oleje a přichází do obchodu 
jako hydrované dusíkaté vápno s obsahem dusíku 15 — 17%. 

Zapáchá po acetylenu a nutno- je uchovávati v suchých míst- 
nostech, poněvadž účinkem vlhka odštěpuje se z něho ammoniak 
a tím ztrácí na ceně. 

Dusíkatého vápna používá se také k výrobě ammoniaku (viz 
str. 60.). 

Chlorid vápenatý CaCl 2 připravuje se rozpuštěním uhličitanu 
vápenatého v kyselině solné a odpařením roztoku ku krystalisaci neb 
odpařením nebo tavením zbytku. Rozeznáváme tudíž: 

krystalovaný chlorid vápenatý, bezbarvé hranoly o 6 mol. 
vody, CaCl 2 .6H 2 0, které se na vzduchu rozplývají; rozpouští se 
velmi snadno ve vodě; 

sušený chlorid vápenatý, bílá houbovitá hmota, obsahující 2 mol. 
vody CaCl 2 . 2 H 2 0, a 

tavený chlorid vápenatý je bezvodý, rozpouští se ve vodě za 
vývoje tepla. 

Sušeného a taveného chloridu vápenatého používá se k sušení 
plynů a kapalin, jelikož pohlcuje dychtivě vodu. 

Ammoniak chloridem vápenatým sušiti však nelze, slučuje se 
s ním v CaCl 2 . 8NH 3 . 

Krystalovaný chlorid vápenatý snúsen se sněhem (1 kg chloridu 
vápenatého a 0,7 kg sněhu) dává zimotvornou směs; teplota klesne 
až na — 55°. 

Fluorid vápenatý CaF 2 nachází se v přírodě jako kazivec. Při- 
pravíme si jej srážením chloridu vápenatého fluoridem ammonným; 
tvoří bílou, ve vodě nerozpustnou sraženinu. 

Kazivce používá se k výrobě fluorovodíku a v metalurgii při 
přípravě různých kovů a sloučenin. 

Chlornan vápenatý ( chlorové vápno) CaOCl 2 . 4 H 2 0 tvoří účin- 
nou součást chlorového či běličského vápna, které se vyrábí působě- 
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ním plynného chloru v hašené vlhké vápno; vznikne chlornan a chlo- 
rid vápenatý 

2 Ca(OH) 2 + 2 Cl 2 = 2 CaCl . OC1 + 2 H 2 0. 

Reakce nejde úplně jednoduše, pravděpodobně jest chlorové 
vápno směsí několika sloučenin. 

čistý chlornan vápenatý získá se ze silně ochlazeného sehnaného 
vodného roztoku chlorového vápna v podobě bezbarvých krystalů. 
Na vzduchu ztrácí chlorové vápno na své hodnotě působením kyslič- 
níku uhličitého. Slouží v běličství, k desinfekci, k výrobě kyslíku, 
chloru atd. 

Sirník vápenatý CaS získáme žíháním síranu vápenatého 
s uhlím. 

Smíšen s kysličníkem a polysulfidy vápníku za přísady sledů 
sirníku manganatého, měďnatého nebo vizmutitého dává svítící 
hmotu (luminofor), která vydána byvši slunečnímu světlu, potom po 
tmě světélkuje. 

Podle přípravy světélkuje hmota různými barvami, které se 
docílí přísadami sirníku strontnatého, barnatého, uhličitanu lithného 
nebo rubidného. 

Sirník vápenatý tvoří také polysulfidy (sirná játra vápenná ) 
CaS 2 , CaS 3 atd.; používá se ho v koželužství při odstraňování 
chlupů z koží. 

Siřičitan vápenatý CaSO ;; a kyselý siřičítan vápenatý 

CaH 2 (S0 3 ) 2 vznikají uváděním kysličníku (siřičitého ve vápenné 
mléko. Slouží jako desinfekční prostředek a při výrobě cellulosy 
dřevité. 

Síran vápenatý CaSO., vyskytuje se v přírodě ponejvíce jako 
sádrovec CaS0 4 .2H 2 0; průhledná a štípatelná odrůda zove se 
mariánské sklo, odrůda zrnito-krystalická alabastr. 

Vzniká srážením roztoku soli vápenaté kyselinou sírovou jako 
krystalická sraženina, ve vodě skrovně rozpustná; roztok slově 
sádrovou vodou. 

Zahříváním na 110 130° ztrácí sádrovec 1,5 mol. vody 

a mění se v t. zv. sádru pálenou (2 CaS0 4 . H. 2 0). 

Smísíme-li pálenou sádru s málo vody, ztuhne kašovitá směs 
v krátké době. Sádra sloučí se při tom s vodou v síran vápenatý 
o 2 molekulách vody. Vzhledem k této vlastnosti používá se pá- 
lené sádry k výrobě odlitků. 

Jelikož se sádrovec poněkud ve vodě rozpouští (v 1 litru vody 
rozpouští se 0,0155 g síranu vápenatého při 18°), obsahují přirozené 
vody, které se s tímto minerálem stýkaly, rozpuštěný síran vápenatý. 
Používá-li se takové vody k napájení parních kotlů, vylučuje se 
síran vápenatý na stěnách kotle jako kotelní kámen. Takové vody 
čistí se přiměřeným přídavkem sody (viz »Voda« str. 42.). 
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Síranu vápenatého používá se při výrobě papíru, aby se niu 
dodalo hladkého povrchu, při výrobě síranu amnionného, jako suro- 
viny k výrobě kyseliny sírové. 

Také k hnojení používá se síranu vápenatého, aby se půdě do- 
dalo vápníku a kyseliny sírové a aby se v hnoji vznikající těkavý 
uhličitan ammonný vázal dle reakce 

CaS0 4 + (NH j) 2 C0 3 = CaCO ; , + (NH 4 ) 2 S0 4 . 

Dusičnan vápenatý Ca(N0 3 ) 2 , vzniká za přítomnosti vápna při 
hnití dusíkatých ústrojných látek působením bakterií a nalézá se v po- 
době bílého výkvětu na zdivu chlévů a záchodů. Získáme jej roz- 
pouštěním uhličitanu vápenatého v kyselině dusičné a tak se také 
11 a veliko připravuje při výrobě kyseliny dusičné z dusíku vzdušného. 

Do obchodu přichází jako hnojivo pod jménem norvéžský ledek, 
šedý, na vzduchu vlhnoucí prášek. 

Čistý dusičnan vápenatý jest látka bílá, krystalická, na vzdu- 
chu vlhnoucí, ve vodě a lihu rozpustná. 

Fosforečnan vápenatý jest v přírodě velice rozšířen, místy 
značně nahromaděn jako apatit, pomísen s fluoridem vápenatým jako 
fosforit atd.; také nachází se v rostlinách a ve zvířatech. Kosti ob- 
sahují asi 56% Ca 3 (P0 4 ) 2 ; také v zubech se nachází. 

Guano (deštěm vymytý trus mořských ptáků) obsahuje pod- 
statně fosforečnan vápenatý. 

Fosforečnany vápenaté známe: fosforečnan vápenatý trikalcium- 
fosfát Ca 3 (P0 4 ) 2 , nerozpustný ve vodě, střední fosforečnan vápenatý 
dicalciumfosfát CaHP0 4 , také ve vodě nerozpustný a primárný fosfo- 
rečnan vápenatý, monokalciumfosfát Ca(H 2 P0 4 ) 2 , ve vodě roz- 
pustný. 

Fosforečnan vápenatý, trikalciumfosfát, vzniká srážením roz- 
toku soli vápenaté středním fosforečnanem sodným za přídavku 
ammoniaku, dikalciumfosfát srážením soli vápenaté středním fosfo- 
rečnanem sodným a monokalciumfosfát rozpouštěním fosforečnanu 
vápenatého v kyselině fosforečné a krystalisací roztoku. 

Také známe tetrakalciiimtosfdt Ca 4 P 2 O fl čili Ca 3 (P0 4 ) 2 . CaO, 
který jest obsažen vedle křemičitanu vápenatého v t. zv. Thomasové 
strusce. 

Uhličitan vápenatý CaC0 3 vyskytuje se v přírodě hojně ve 
dvou krystalických modifikacích, jako kalcit, krystalující hexago- 
nálně nebo jako aragonit krystalující rhombicky. Kalcit tvoři čiré 
průhledné krystaly, které jeví dvojlom a nejčistších odrůd (Island- 
ský vápenec) používá se k výrobě Nikolových hranolů pro polari- 
sační přístroje. 

Krystalická, zrnitá odrůda zove se mramor, celistvá neb drobné 
krystalovaná odrůda zove se vápencem. Obyčejně obsahuje vápenec 
malé množství jiných přimísenin. uhličitan hořečnatý, železnatý, křc- 
mičitany, uhličitan strontnatý atd. 
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Skořápky měkkýšů, ptačích vajec, perle, korále, křída, skládají 
se v podstatě z uhličitanu vápenatého. 

Skořápky měkkýšů tvoří asi třetí krystalickou modifikaci uhli- 
čitanu vápenatého, t. zv. konchoit. 

Uhličitan vápenatý připravíme srážením roztoku soli vápenaté 
uhličitany alkalickými; vznikne objemná bílá sraženina, která zahří- 
váním sezrni a její objem se značně zmenší. 

V čisté vodě jest uhličitan vápenatý jen nepatrně rozpustný, 
v 1 litru vody rozpouští se 0,014 g uhličitanu vápenatého při 25°; roz- 
pouští se však značněji ve vodě, která obsahuje kysličník uhličitý 
a vznikne 

kyselý uhličitan vápenatý Ca(HC0 3 ) 2 . Pramenité vody, jež 
obsahují kyselý uhličitan vápenatý, vylučují normálný uhličitan 
CaC0 3 dle okolností a teploty volněji neb rychleji; tak vznikly vá- 
pencové jeskyně. 

Vřídelný kámen, ukládající se v horkém karlovarském vřídle na 
předmětech, jest aragonit. 

Křemičitany vápenaté přirozené jsou rozšířeny hojně v mine- 
rálech; vzácnější jest čistý křemičitan vápenatý CaSi0 3 nazvaný 
wollastonit. 

Křemičitan vápenatý vzniká srážením roztoku soli vápenaté 
vodním sklem jako bílá neb bezbarvá sraženina různého složení. 

Důležitý jsou umělé výrobky, obsahující křemičitany vápenaté, 
sklo a cement. 

/ 

SKLA. 

Sklem nazýváme v žáru připravené tavené křemičitany vápe- 
natoalkalické, obyčejně bezbarvé, průhledné, poměrně tvrdé, které 
vzdorují značně účinku vody a kyselin. 

Vápno lze nahradili kysličníkem olovnatým a rozeznáváme 
tudíž skla vápenatá a olovnatá; také lze vápno částečně nahraditi 
kysličníkem barnatým, strontnatým, hořečnatým, zinečnatým, hli- 
nitým, zirkoničitým, alkalie kysličníkem thallným. 

Kysličník křemičitý lze nahraditi kyselinou fosforečnou a bo- 
ritou (skla borosilikátová). 

Skla jsou buď sodná (natronová) nebo draselná. 

Natronové sklo jest křemičitan vápenato-sodný, slouží k výrobě 
obyčejných skleněných předmětů. 

Sklo draselné, sklo české, jest křemičitan vápenato-draselný ; 
jest nesnadněji tavitelné než sklo sodné, vzdoruje více některým roz- 
pustidlům a používá se ho zvláště k výrobě chemického náčiní. Na- 
zývá se též českým sklem, poněvadž se nejprve vyrábělo v Čechách. 

Sklo draselné vzdoruje vodě a kyselinám více než sklo sodné; 
sklo sodné více alkaliím a uhličitanům alkalickým. 
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Sklo jenské (Jena v Německu) obsahující kyselinu boritou, jest 
velmi stálé vůči změnám teploty a používá se ho k výrobě chemického 
náčiní. 

Skla vápenato-alkalická vyrábějí se sléváním čistého práškovi- 
tého křemene s uhličitanem sodným nebo draselným a uhličitanem 
vápenatým. 

Při výrobě obyčejných druhů skla používá se také místo uhli- 
čitanu vápenatého síranu vápenatého a uhlí, kterým se síran redukuje 
nejprve v sirník vápenatý, a ten slučuje se pak s křemenem a uhli- 
čitany alkalickými. 

Sklo chlazené olejem nazýváme tvrzeným sklem; odolává mno- 
hem více nárazu než obyčejné sklo a snáší lépe náhlejší změny 
teploty. 

Sklo olovnaté či flintové (strass) jest křemičitan olovnato- 
draselný; snadněji se taví, jest měkčí než sklo vápenaté, láme silně 
světlo a jest velmi hutné; používá se ho k zhotovování čoček a hra- 
nolů k optickým přístrojům. 

Místo draselných solí používá se k výrobě flintového skla kyslič- 
níku thallného. 

Roztopené sklo rozpouští různé kysličníky kovové a skýtá ba- 
revná skla; kysličník kobaltnatý barví sklo modře, měďnatý zeleně, 
mědný červeně, manganatý fialově, chromitý smaragdově, železitý 
žlutě, železnatý zeleně, uraničitý zelenožlutě a dodává sklu zelené 
fluorescence, stříbrný žlutě, zlato rubínově atd. 

Sklo avanturinové obsahuje jemné lupénky kovové mědi. 

Skla nejsou určité sloučeniny, dle novějších názorů máme je 
za tuhé roztoky, křemičitanů a kysličníku křemičitého; přibližné slo- 
žení skla jest 6Si0 2 (Na 2 0, K 2 0) . (CaO, PbO). 

t/ 

CEMENTY. 

Cementy jsou přirozené nebo umělé výrobky, užívané při stav- 
bách; vodou rozdělány tvrdnou nejen na vzduchu, nýbrž i pod vodou. 

Rozeznáváme cementy přirozené, puzzolany, santorin a trass 
a umělé cementy románské, portlandské a struskové. 

Puzzolany (Puzzuoli u Neapole), trass (Porýnsko), santorin 
(Řecko), jsou sopečného původu, v podstatě křemičitany hlinité 
s menšími podíly vápna; tuhnou s vodou teprve po smísení s vápnem. 

Cementy románské vyrábějí se z hlinitých vápenců (slínů), 
obsahují vedle křemičitanů a hlinitanu vápenatého kysličník vápenatý. 
Vodou se nehasí, ale rozemlety v prášek s vodou se slučují. 

Cementy portlandské vyrábějí se pálením z hlinitých vápenců 
nebo pálením směsi hmot hlinitých a vápence až do slinuti při teplotě 
1400°. V podstatě obsahuje portlandský cement sloučeniny 

3 CaO . Si0 2 , 3 CaO . A1 2 0 3 , 2 CaO . Si0 2 . 



Dr. Jaroslav Formánek: Anorganická chemie. 
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Struskové cementy (hydraulity) vyrábějí se míšením mletých 
rychle ochlazených zásaditých strusek z vysokých pecí s hašeným 
vápnem. 

Názory o složení cementů a o pochodech chemických při tuh- 
nutí cementů nejsou jednotné; má se za to, že cementy jsou směsí 
zásaditého křemičitanu a hlinitanu vápenatého, které se působením 
vody změní ve vodnaté křemičitany a hlinitany. 

FOSFOREČNÁ HNOJIVÁ. 

Fosforečnan vápenatý jest důležitá živina rostlin. Poněvadž 
musí býti při zvýšeném hospodaření polním nahražován v půdě, po- 
užívá se ho k hnojení polí, zvláště však z něho připravených stroje- 
ných hnojiv t. zv. superfosfátů. 

Primárný fosforečnan vápenatý jsa rozpustný ve vodě, může 
býti přímo rostlinami přijímán a proto jest rychle působícím fosfo- 
rečným hnojivém. Patří sem superfosíáty jednoduché, připravené 
z fosforečnanů normálných a kyseliny sírové a superfosfáty dvojité , 
připravené z fosforečnanů normálných a kyseliny fosforečné. 

Sekundárný fosforečnan vápenatý musí býti předem působením 
kyselin, v půdě a v kořenech obsažených, převeden ve tvar ve vodě 
rozpustný, t. j. v primárný fosforečnan, proto účinek jeho jako hnojivá 
jest volnější (precipitáty). 

Terciárný fosforečnan vápenatý, rozpustný jen v silných minc- 
rálných kyselinách, přijímají rostliny nesnadno a zvolna (agrikulturni 
fosfát a guana fosfátová). 

Z přírody těží se pouze fosforečnany terciárně ve vodě neroz- 
pustné, z nichž v továrnách účinkem kyseliny sírové vyrábějí se 
superfosfáty, obsahující podstatně ve vodě rozpustný primárný fosfo- 
rečnan vápenatý. Suroviny k výrobě těchto hnojiv užívané jsou 
původu 1. minerálního (nerostného), 2. živočišného. 

1. Fosfáty minerálně jsou terciárně fosforečnany vápenaté 
s různými přimíšeninami. Jsou to podstatně apatity a fosfority. 

Vyskytují se hojně v Rusku (fosfority z poříčí řeky Dněstru). 
ve Francii (Somme-fosfát), v Belgii, ve Svédsku a Norsku, ve Špa- 
nělsku a v Rakousích, a zvláště hojně v Africe (Alžír a Tunis), odkudž 
přicházejí pode jmény: Gafsa, Tebessa, Constantine, atd. Též severo- 
americké fosfáty (Karolina, Kanada, Florida a Tencssee). jsou pro 
průmysl hnojiv fosforečných velmi důležité. Z tichomořských ostrovů 
přicházejí fosfáty; Oceán Phosphat, Christmas-lslands- a Nauru 
Phosphat. 

Množství fosforečnanu vápenatého kolísá v těchto fosfátech 
mezi 55 86%. 

2. Fosfáty živočišné jsou složením rovněž terciárně fosforeč- 
nany vápenaté, obsahují však ještě látky ústrojné. Patří sem kosti 
(spodfum a kostní popel), koprolithy, osteolithy a fosfáty guanové. 
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Kosti obsahují 70% látek minerálných a 30% tuků a bílkovi- 
tých látek. Součástky minerálně jsou fosforečnany, uhličitany a sí- 
rany vápenaté a horečnaté, z čehož připadá na kyselinu fosforečnou 
asi 20%. Tuk v kostech jest pro hnojení bezcenný, ba dokonce 
i škodlivý, ; ježto zamezuje rozklad. 

Jako hnojivo slouží též opoiřebované spodium z rafinerií cukru, 
získané z kostí žíháním za nepřístupu vzduchu ; z nepotřebného spo- 
dia vyrábí se spodiový superfosfát. 

Další surovinou k výrobě hnojiv fosforečných užívanou jsou 
koprolithy, zkamenělé zbytky původu živočišného, podstatně výkaly, 
obsahující 30- -60% fosforečnanu vápenatého a též větší množství 
kysličníku hlinitého a železitého, pročež se nehodí k výrobě super- 
fosfátu, dále osteolithy, zkamenělé kosti, a fosfáty guanové, vzniklé 
vyloužením ložisek guan ol^čejných v dešťovém pásmu tropickém. 
Nejznámější z nich jsou guanofosfát mejillonský, bakerský a som- 
brerský. 

Slouží rozemleté k hnojení buď přímo nebo upravené na super- 
fosfát. 

Superfosfát jest směs primárného fosforečnanu vápenatého 
Ca(H,P0 4 ) 2 a vodnatého síranu vápenatého CaSO,.2H ? 0. 

Připravuje se z fosfátů minerálných (fosforitů, apatitů) i živo- 
čišných (kostí) působením kyseliny sírové 

Ca 3 (PO,) 2 + 2 FLSO, + 4 H 2 0 = Ca(H 2 P0 4 ) 2 + 2 CaS0 4 . 2 H 2 0. 

Surovina se nejdříve mele v kulových mlýnech, kde v dírko- 
vaných ocelových válcích drtí se mezi velkými ocelovými koulemi 
nebo v mlýnech kyvadlových systému Griffinova, podobných veliké- 
mu hmoždíři. Moučka mletím vzniklá dopravuje se transportéry do 
nádrží, kde se mísí s kyselinou sírovou 50 — 60° Bé při teplotě 23 — 30°. 
Směs fosfátu a kyseliny sírové vypouští se do zděných komor nebo 
do železných nádržek, kde se rozklad za značného zvýšení teploty 
ukončí, při čemž rcakční hmota vyloučenou sádrou ztvrdne. 

Po 24 hodinách se ještě 100° teplý výrobek z komor strojním 
zařízením vybírá, po vychladnutí se drtí, mele a prosívá síty. 

Superfosfát takto vyrobený tvoří prášek barvy šedé s různým 
množstvím kyseliny fosforečné. 

Superfosfáty obsahují vždy něco volné kyseliny fosforečné, ky- 
selé fosforečnany hořečnaté. hlinité a železité a něco nerozloženého 
fosforečnanu vápenatého. Volná kyselina fosforečná a primárný fosfo- 
rečnan vápenatý Ca(H.,POj) ž mohou býti ze superfosfátu vvlouženy 
vodou. Hodnotu superfosfátu posuzujeme v obchodě dle % obsahu 
kyseliny fosforečné, rozpustné v roztoku citranu ammonného, který 
rozpouští i střední fosforečnan vápenatý CaHPQ 4 . 

Vysokoprocentní superfosfáty obsahují 16 — 22% P 2 0 B , nízko- 
procentní pod 15% P.,0*. 

Nízkoprocentní zboží připravuje se někdy mícháním vysokopro- 
gentního s pískem, proto poškozuje se ten, kdo kupuje produkt nízko- 
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procentní, jelikož platí za míchání a dovoz materiálu úplně bez- 
cenného. 

Superfosíát dvojitý připravuje se rozkladem čistých fosfátů, 
zvláště živočišných kyselinou fosforečnou. Mívá až 40% P 2 0 5 . 

Precipitát jest sekundárný fosforečnan vápenatý CaHP0 4 , vzni- 
kající jako vedlejší výrobek při zpracování kostí na klih. Má asi 
32% kyseliny fosforečné. 

Agrikulturní fosfát vyrábí se mletím nízkoprocentních fosfátů 
minerálných, zvláště belgických, jichž zpracování na superfosíát se 
nevyplácí. 

Mezi hnojivá fosforečná patří také Thomasova struska, která 
jest vedlejším výrobkem při zpracování surové litiny na ocel dle 
metody Thomas -Gilc kristový. 

Hnojivá dusíkato-fosforečná obsahují současně dusík i kyselinu 
fosforečnou. Patří sem: guana, moučky kostní, a umělým míšením 
připravený superfosíát čpavkový. 

Guana jsou výkaly mořských ptáků, nastřádané za dlouhou do- 
bu a rozložené vlivem vzduchu, vody, tepla a bakterií. Užívají se 
k hnojení buď přímo nebo se špatnější druhy prve upravují kyselinou 
sírovou. Nejznámější guana jsou: peruánské, čilské a africké. 

Kostní moučky jsou odtučněné a rozemleté kosti, obsahující 
20 — 22 % kyseliny fosforečné a 4 — 5% dusíku. 

Dělo-li se odstraňování tuku v pařácích vyvářením vodní parou, 
získává se kostní moučka pařená, která má 3 — 4% dusíku. 

Dlouhým pařením odtučněných kostí odstraní se klihoviny a ze 
zbytku se upravuje kostní moučka vyklízená s 26 — 30% kyseliny 
fosforečné, ale s menším obsahem dusíku. 

Hnojivý účinek mouček záleží i na jemnosti mleti. 

STRONCIUM, Sr = 87,63. 

Stroncium přichází v přírodě skrovněji než vápník; vyskytuje 
se jako minerál stroncianit SrCO s a coelestin SrS0 4 . Provází mnoh- 
dy vápník; zvláště v aragonitu. 

Stroncium připravuje se redukcí kysličníku strontnatého hli- 
níkem v žáru, snadněji však elektrolysou roztopeného chloridu stront- 
natého. 

Jest to kov světle sťříbrolesklý, na vzduchu nabíhá žlutě a roz- 
pálen shoří; vodu rozkládá již za obyčejné teploty. S vodíkem slu- 
čuje se již při 260° v hydrid SrH 2 , s dusíkem při 700° v nitrid Sr 3 N 2 . 

Kysličník strontnatý SrO získá se pálením dusičnanu stront- 
natého nebo prudkým žíháním uhličitanu strontnatého jako šedobílá 
hmota, která se slučuje dychtivě s vodou v hydroxyd strontnatý 
Sr(0H) 2 rozpustný poněkud ve vodě; ve 100 č. vody rozpouští se 
0,68 částí hydroxydu strontnatého při 20°. Z roztoku vylučují se kry- 
staly hydroxydu Sr(OH)., . 8 H 2 0. 
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Hydroxyd strontnatý jest zásada, skytá soli strontnaté. 

Hydroxydu strontnatého používá se v cukrovarstvi k získání 
cukru z melassy. 

Chlorid strontnatý SrCI 2 . 6 H 2 0 tvoří bezbarvé krystaly; získá 
se rozpouštěním uhličitanu strontnatého v kyselině solné. 

Siran strontnatý SrS0 4 připraví se srážením soli strontnaté 
kyselinou sírovou jako bílá sraženina. Ve vodě rozpouští se skrovně, 
v 1 litru vody rozpouští se 0,148 g síranu při 20°. 

V přírodě přichází síran strontnatý jako minerál coelestin. 

Dusičnan strontnatý Sr(N0 3 ) 2 tvoří bezbarvé krystaly ve vodě 
snadno rozpustné; připravíme jej rozpouštěním uhličitanu stront- 
natého v kyselině dusičné. 

Uhličitan strontnatý Sr(C0 3 ) vzniká v podobě bílé sraženiny 
srážením roztoku soli strontnaté uhličitany alkalickými. Prudkým 
žíháním rozkládá se v kysličník strontnatý a uhličitý; nesnadněji však 
než uhličitan vápenatý. V přírodě přichází jako minerál stroncianit. 



Soli strontnaté barví plamen červeně, proto se jich také pou- 
žívá v ohněstrůjství. 



BARYUM, Ba = 137,37. 

Sloučeniny barnaté přicházejí v přírodě hojněji než strontnaté, 
ponejvíce jako minerály baryt BaS0 4 a witherit BaCO s . 

Baryum připravuje se redukcí kysličníku barnatého hliníkem 
ve vakuu při teplotě 1100° nebo elektrolysou roztopeného chloridu 
barnatého. 

Jest to bílý kov hutnoty 3,8, na vzduchu se rychle okysličuje, 
vodu rozkládá snadněji než vápník a stroncium. 

S vodíkem slučuje se při 180* v hydrid BaH>, s dusíkem dává 
při 600° nitrid Ba 3 N 2 . 

Kysličník barnatý BaO, připravuje se žíháním dusičnanu bar- 
natého. Jest to bílá krystalická látka, hutnoty 5,72, která se s vodou 
slučuje za prudkého zahřetí v hydroxyd barnatý. 

Hydroxyd barnatý Ba(OH) 2 nepřipravuje se rozpouštěním ky- 
sličníku barnatého ve vodě, nýbrž redukcí síranu barnatého žíhá- 
ním s uhlím a vařením vzniklého sirníku s vodou a kysličníkem 
měďnatým BaS _j_ Cu0 + — Ba(OH) 2 + CuS. 

Nebo se sirník (také i uhličitan) barnatý zahřívá s vodní parou 
v červeném žáru. 

Zahříváním sirníku barnatého nebo rozpustných solí se sehna- 
ným louhem sodným lze obdržeti rovněž krystalisací hydroxyd bar- 
natý. 

Hydroxyd barnatý krystaluje v bezbarvých hranolech Ba(OH) 2 . 
8H 2 0; ve vodě zvláště horké se dosti rozpouští, ve 100 č. vody 
rozpouští se 3,48 č. hydroxydu při 10", 11,8 č. při 50°. 
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Vodní roztok reaguje alkalicky a zove se bary tou vodou; pohl- 
cuje ze vzduchu kysličník uhličitý a kalí se uhličitanem barnatým. 

Hydroxyd barnatý jest silná zásada a skytá soli- barnaté ; tyto 
jsou jedovaté. 

Peroxyd barya Ba0 2 vzniká pálením kysličníku barnatého za 
tlaku' 2 atmosfér v kyslíku při teplotě 500 — 600°. Tvoří šedou hmotu, 
která při teplotě 700- 800° rozkládá se opět v kyslík a kysličník 
barnatý. 

S vodou dává hydroxyd Ba(OH) 4 . 8 H 2 0. 

Získáme jej také působením zředěného peroxydu vodíku v hy- 
droxyd barnatý jako krystalickou sraženinu; sehnaným peroxydem 
vodíku vzniká za chladu Ba0 2 . 2 H 2 0 2 . 

Peroxyd barya jest prudké okysličovadlo při vyšší teplotě; 
podporuje zápalnost některých směsí na př. směsi hliníku a kyslič- 
níku železnatého nebo směsi červeného fosforu a síry nebo sirníku 
antimonitého, jichž se používá jako zapalovadel. 

Působením sehnané kyseliny sírové vzniká z peroxydu barya 
kyslík bohatý ozonem, působením zředěné kyseliny sírové vzniká 
peroxyd vodíku, který se tímto způsobem připravuje. 

Používá se k tomu však kyseliny fluorokřeiničité, poněvadž 
vzniklý fluorokřeiničitan barnatý se lépe filtruje než síran barnatý. 

Chlorid barnatý BaCU . 2 H 2 0 připravuje se rozpouštěním uhli- 
čitanu barnatého v kyselině solné. Tvoří bezbarvé deskovité krystaly, 
ve vodě snadno rozpustné; ve 100 č. vody rozpouští se 35,7 č. chlo- 
ridu barnatého při 20°. 

Síran barnatý BaS0 4 připravíme srážením roztoku soli barnaté 
kyselinou sírovou nebo sírany alkalickými; vylučuje se jako bílá 
práškovitá sraženina, která se ve vodě a v kyselinách zředěných 
téměř nerozpouští; v 1 litru vody rozpouští se 2,4 miligramu síranu 
barnatého při 18°. 

V obchodě vyskytující se síran barnatý nazývá se bělobou stá- 
lou, blanc fixe. 

Přirozený baryt slouží ku přípravě sloučenin barnatých. Po- 
něvadž se nerozpouští ani v kyselinách, musí se přeměniti prve ve 
sloučeninu rozpustnou na př. žíháním s uhlím, čímž vzniká ve vodě 
rozpustný sirník barnatý. 

BaS0 4 + 2 C = BaS + 2 CO„. 

Dusičnan barnatý Ba(N0 3 ) 2 krystaluje v bezbarvých nebo bí- 
lých osmistěnech; ve vodě jest poněkud méně rozpustný. Získá se 
rozpouštěním uhličitanu barnatého v kyselině dusičné. 

Uhličitan barnatý BaC0 3 přichází v přírodě jako witherit; 
vzniká srážením roztoku soli barnaté uhličitany alkalickými jako bílá 
sraženina, ve vodě velice skrovně rozpustná. 
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Rozkládá se v kysličník barnatý a kysličník uhličitý teprve 
v bílém žáru. 2íháme-li však uhličitan barnatý s uhlím, vzniká ky- 
sličník barnatý a kysličník uhelnatý 

BaC0 3 + C = BaO + 2 CO. 

Směsi uhličitanu barnatého s dřevěným uhlím používá se ku 
kalení oceli. 



Sloučeniny barnaté barví nesvítivý plamen zeleně, proto se jich 
používá také v ohněstrůjství. 

RADIUM, Ra = 226,0. 

Ruda uranová obsahuje velice skrovné množství prvku, který 
byl objeven r. 1898 manžely Curieovými v Paříži při zpracování ura- 
nových rud a nazván na základě svých vlastností radiem. 

Radium bylo získáno nejprve ve způsobě chloridu a bromidu. 

Kovové radium bylo získáno elektrolysou jako amalgama rtu- 
ťová; rtuti zbaveno bylo při vyšší teplotě v proudu vodíku. Podobá 
se baryu, taje asi při 700°, jest mnohem těkavější než baryum a na 
vzduchu velice nestálé. 

Získání radia z rud uranových jest práce velmi obtížná, z 1 tuny 
zbytku po zpracování rud uranových získá se asi 0,1 gr chlori- 
du radia. 

Soli radia podobají se ve svých vlastnostech baryu, tak na př. 
síran RaS0 4 jest jako síran barnatý ve vodě a zředěných kyselinách 
nerozpustný, uhličitan RaC0 3 se ve vodě nerozpouští, avšak v kyse- 
linách jest rozpustný. Chlorid RaCU a bromid RaBr 2 jsou ve vodě 
poměrně dosti rozpustné. 

Soli radia barví nesvítivý plamen karmínově na rozdíl od barya. 

Bylo zjištěno, že radium jest rozšířeno v přírodě v zemi, ve 
vodě i ve vzduchu, ovšem v míře nepatrné. 

Sloučeniny radia vysílají slabě svítící paprsky, které u jiných 
různých těles vyvolávají světelné zjevy, zvláště u blejna zinkového, 
platinokyanidu barnatého, kazivce, vápence, diamantu. Působí na 
fotografickou desku, kyslík mění v ozon a činí vzduch vodivým pro 
elektrické výboje; vodu rozkládají v kyslík a vodík (třaskavý plyn), 
pročež nesmí se vodnaté soli radia uchovávati v zatavených skleně- 
ných trubicích; obvykle uchovávají se v kovových krabičkách, opa- 
třených okénkem ze slídové destičky. Bílý fosfor mění v červený, 
papír znenáhla ničí, na kůži lidské působí nebezpečné záněty, za- 
mezují vývoj mikroorganismů, působí nepříznivě na vzrůst rost- 
lin atd. 

Sloučeniny radia vybavují teplo; 1 gr. radia vybavuje za 1 ho- 
dinu asi 132 kalorií. 

Aktivnost radia jest asi miliónkráte větší než kovového uranu. 



